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Vorwort 

Eine Daaratellitng der V«.laiislehre sq geben, ust deshalb ein gewa^fcee üutw- 
fangen, weil dieser Wissenssweig noch su keinem sichtbaren Abeohloß geführt 
hat; im Qegenteil ist der Kampf der Meinungen hier noch in vollem Gange und, 
wie man aus dem ungeheiirea Ansohwellen der lateratur aber Valenefragen gerade 
im letzten Jahrzehnt sieht, vielleioht in der Nähe seines Höhepunktes. 

Ein Buch, das versuchen würde, nur den jetzigen Stand der Valenzlehre wieder- 
zugeben, wäre daher wohl in kurzer Zeit unrettbar veraltet. Soll die Behandlung 
bleibenden Wert gewinnen, so ist dies nur möglich, wenn sie auf dem Boden der 
historischen Entwicklung der Valenzlehrs ruht. Es wird sich dann jeder 
weitere Fnrteohritt als etn organisches Wachsen des durch die Entstehung logisch 
Verknüpften daratellen. 

Dieser Wog ist hier elngeechlagen. Die vorliegende Schrift ist zwar nicht eine 
(loHohichte der Valenzlehre — dazu nimmt schon die Gegenwart einen viel zu 
hreiUm Raum m ihr ein -r, wohl aber eine Darstellung der Ergebnisse, die auf 
ihrer ursächlichen Entstehung und Entwicklung beruht.\Auf diese Weise 
läßt sich auch eine gewiaseWnllständigkoit in der Darlegung überwundener Stand- 
punkte rechtfertigen, die hier erstrebenswert war, nicht nur weil das Buch ein 
..Kandbuch" sein soll, sondern weil auf dem Gebiete der Valenzlehre mehr als 
auf jedem anderen festgostellt worden muQ, daß sich die Wissenschaft „in Bpiralen" 
entwiokelt| Bei Durchsicht der ättorem Literatur ist man erstaunt, wie selten uiu 
neuer Gedanke wahrhaft nriginal orsti^ndon ist. Fast alles findet sich in Andeu- 
tungen oder selbst in klarer Form schon ausgesprochen, oho oh in der Hand eines 
anderen, durch geringe Ginformuug oder durch Erkennung seiner großen Bedeu- 
tung, zu einem ofFensirhtlirhon Fortschritt der WisHpnschii ft geführt hat. Zahlreich 
sind die Beispiele, daß der „Uberwimiiciic StnndpuukL“ nacliher wieder die Basis 
einer neuen EntwieklungHreihr giduldet hat, und fhiniin ist wenigstens die Kr- 
wilhiiung des seheinhar tlherleljti’ti liiei unerläßlich. Daß es sielt nicht um eine 
\iifzahlung ohne Kritik handeln darf, ist natürlich HollmtvorsUindlich; von 
Kritik ttinl iiii Kiilgenden reichlieh (lelmiiieli goiiiaelil wi rtleii und fliese winl es 
111 I rs!er Kiuhe sein, »lie fleni Winltiiiigspru/eß iinlereiirfeii ist. 

Wenn ich mich, auf Wimseh der Henuisgebi-i, «bizu entschlossen hitbe, Imt/ 
aller Meilenken ilie D.irstelliinu ih-r ..Viilenzlehre" m diesem ILindluiehe zu iiber- 
nehnien, so war es ueTiigi'i die Tiitsai he, dnß mir dii'S (leinet seit Meleii .lahren 
liereits em Arbeitsfeld gewesen ist, als d.is (leflihl, ilaß tr«it/, ilf's Witgens iler 
Meinnniren ihu-h gerade jel/t eine gewisse Ahkl.irmig der tJed.inken iiber \aleii/ 
mogln h ist, ilaß jet/.t eine Zasiii iti der Kiil w !■ Klung Norllegt Ibe 'l'iit -ai lien 
gaben mir insofern reelit, als innei balb der lef/ten zwei .Falire ein lnwleiiiemlci 
numcriselier Ituckgiing der \ibeiteii über \ nleiw statlgefimdi II bat l'is i>t 1« ’ 
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Vorwort 


immerlmi möglioli festÄUstellön, daß es mehrere Arten von Valenz gibt und diese 
Ajten gegenemander abzugrenzen, nicht nur ihrer äußeren Erscheinung nach, 
sondern, was wichtiger ist, ihrer Ursache nach, wie ja überhaupt der Fortschritt 
der Valenzlehre in den letzten Jahren dadurch ermöghcht wurde, daß die Ursache 
der Valenz genauer erkannt wurde. Hierdurch erst konnte die Natur der Valenz 
enthtillt werden. Für die Natur der „Neben“valenz glaube ich dies m diesem Buche 
zum ersten Male getan za haben (S. 259 fE.), wiederum nicht etwa in voUig neu- 
artiger Weise, sondern fußend auf alteren Ansichten und Arbeiten, aber doch so, 
daß die endgültige Darstellung jetzt überraschend einfach erscheint. 

Erleichtert wurde nur die Arbeit dadurch, daß ich roich auf die Valenzverhalt- 
üsse im freien Molekül beschränken durfte und diejemgen, die zur Vereinigung 
Ler Molekille zum Kristall führt, übergehen konnte. Dieser Zweig der Valenz- 
shre wird nämlich un Eahmen dieses Handbuches von anderer, sachkundigerer 
Seite gesondert und ausfiihrlich behandelt werden 

Auch von der Abfassung eines „speziellen Teiles“ der Valenzlehre konnte ich 
Abstand nehmen und mich auf die theoretische Seite beschränken, weil die wich- 
tigsten Kapitel der speziellen Valenzlehre, speziell der Koordmationsverbmdungen, 
in den Büchern von A. Whbnee, P. Pphipfer und K. Weinland bereits eine 
unübertrefEliohe Darstellung gefunden haben. — 

„Valenzlehre“ kann man von recht verschiedenen Standpunkten aus schreiben. 
Die Extreme sind wohl die des präparativen Chemikers und des theoretischen 
Physikers. Bin mittlerer Standpunkt hat am meisten Aussicht, allen etwas zu 
bringen, birgt jedoch auch die meiste Gefahr, bei beiden Extremen anzustoßen. 
Daß es nicht moghch ist, nach allen Seiten hm zu befriedigen, ist mir voUig klar. 
Auch „Sachlichkeit“, deren ich mich zu befleißigen bemüht habe, wird vor beid- 
seitigen Bedenken nicht schützen, denn es handelt sich bei den beiden Richtungen 
moht nur um eme Verschiedenheit der Kenntnisse, sondern auch der wissen- 
schaftlichen Veranlagung, ja, des Charakters. Dennoch hoffe ich, jedem, der sich 
für Valenzfragen interessiert, wenigstens ein nutzhches Hilfsmittel zum Bmdnngen 
in dieselben übergeben zu haben, denn eme Darstellung ähnlich der vorhegenden 
gibt es vorläufig noch nicht. Das Emdrmgen der Elektronenlehre auch m die 
präparative, organische Chemie zeigt aber das Bediufnis hierfür, und die Unmög- 
lichkeit für den Orgamker, emen Überblick über die modernen Anschauungen 
des Elektroneneinflusses auf die Verbmdungsbüdung ohne sehr langwieriges Litera- 
turstudium zu erhalten, mag schon allem das vorhegende Buch rechtfertigen. 


Bern, im Februar 1928 


F. Ephraim 
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Erstes Kapitel 

Die Erkenntnis des Valenzbegriffes 

§1. Die Vorbedingungen. Die Wertigkeit eines Elementes ist das Ver- 
kältnis seines Atomgewichtes zu seinem Äqui^alentge wicht. Sie kann auf chemi- 
schem Wege nicht direkt zur Beohachtimg kommen, sondern muß erst durch 
Kombination der beiden anderen Eaktoren erschlossen werden. Daher war Vor- 
aussetzung der Erkenntnis des ValenzbegrifEes diejenige des Atom- und Äquivalent- 
begnfies, imd Voraussetzung der Bestimmung der Wertigkeit die zahlenmäßige 
Kenntms der beiden anderen Größen. Wahrend die Äqmvalent- oder Verbindungs- 
gewichte schon früh ermittelt wurden, ließ die Festlegung der Atomgewichte 
infolge emer uns heute fast unbegreiflich erscheinenden Verwirrung der Begriffe, 
die wir jetzt unter den Worten Atom, Molekül und Äquivalent verstehen, fast 
bis zur Mitte des vongen Jahrhunderts auf sich warten. Auch dann sprang der 
Begriff der Wertigkeit lange noch nicht klar heraus, weil die Möglichkeit, daß 
manche Elemente mehrere Wertigkeiten besitzen, nicht vermutet wurde und 
weil die Richtigkeit dieser Vermutung, auch nach ihrem Ausspreohen, von sehr 
kompetenter Seite angezweifelt wurde 

Die Tatsache der Existenz bestimmter W ertigkeiten der Atome erscheint uns 
heute, neben dem Wissen von der Existenz der Atome selbst, vielleicht als der 
wichtigste Grundpfeiler unserer chemischen Erkenntnis. Verdanken doch unsere 
Formeln dieser Tatsache ihr Aussehen. Aber erst etwa 70 Jahre sind es her, daß 
die Wissenschaft, vom gesicherten Boden der Valenzlehre aus, zu einer Anschauung 
vom anatomischen Aufbau der Moleküle aus den Atomen gelangen und Radikal- 
und Typentheorie uberwinden konnte, welche wohl Tatsachen zu registrieren, 
aber kerne Erklärung für sie zu geben vermochten. 

Es schemt heute fast überflüssig, die Berechtigung der Valenztheorie beweisen 
zu wollen. Aber der Irrweg, der zu ihrer Aufstellung führte, war lang, und es ist 
vielleicht nicht ohne Interesse, die Spuren zu verfolgen, die an sein Ende führten. 
Der erste Schritt auf diesem Wege war die 

§ 2. Begründung der Lehxe von den chemischen Proportionen. Sie ist be- 
sonders durch Beobachtungen über die gegenseitige Neutralisation von 
Sauren und Basen erfolgt, deren wechselseitige Absättigung in konstanten Ver- 
hältnissen schon altere Chemiker, vor allem Wenzel^) beobachtet hatten. Jeremias 
Benjamin Richter^) konnte dann zeigen, daß die Äquivalenz zwischen Saure und 
Base auch bestehen bleibt, wenn man die eine Saure gegen eine andere oder auch 

Lehre von der Verwandtsohaffc. Dresden 1777 — Anfangsgrimde der Stdohiometrio 
oder Meßkunst ohomisoher Elemente, 1792—1794, Über die neueren Gegenstände der Chemie; 
11 Stucke, 1792-1802 
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die Base gegen eine andere veitausclit. Dieser Forscher hat auch schon gefunden, 
daß man bei diesen Versuchen statt der „Basen“ Metalloxyde verwenden kann, 
die, wenn sie gleichen SaüerstofEgehalt haben, auch gleiche Säuremengen zur 
Neutralisation verbrauchen. Und auch Scheeles Entdeckung, daß Metalle meh- 
rere Oxydationsstufen bilden können, hat er insofern bestätigt, als er für Eisen 
und für Quecksilber zwei verschiedene Oxyde als wahrscheinhch nachwies. Aus 
Eichters Werten vermochte G. E. Fischer die erste Aquivalenttabelle 
zusammenzustellen, die Berthollet in sein Essai de statique chimique'-) auf- 
nahm. Aber dennoch bheben Eichters Untersuchungen weiteren Kreisen un- 
bekannt, wohl nicht zum wenigsten wegen der „schwerfälligen, phlogistisch an- 
gehauchten Sprache Eichters“^), so daß Gay-Lussac das Gesetz von der Äqui- 
valenz zwischen Saure und Base erst wieder erneut entdecken mußte. Das Auf- 
treten konstanter Verhältnisse in chemischen Verbindungen ist dann bekanntlich 
von Berthollet in Frage gestellt worden, der auf Grund eines unglückhch gewähl- 
ten Versuchsmatenals (Lösungen, Hydrate usw.) wechselnde Zusammensetzungen 
fand und es wurde dann erst von Proust®) endgültig bewiesen, der für die Oxyde 
des Zinns und die Sulfide des Eisens nicht nur die konstante Zusammensetzung, 
sondern auch die Möghchkeit ihrer sprunghaften Änderung nachwies*). 

Damit hatte Proust eigenthch das Gesetz der konstanten Proportionen 
schon zum Gesetz der multiplen Proportionen ausgedehnt. Aber er gelangte 
nicht zu dessen Erkenntnis , weil er eine ungeeignete Berechnungsweise anwandte. 
Er bezog nämhch die Mengen z. B. des gebundenen Sauerstofis mcht auf gleiche 
Gewichtsmengen Zinnes. So blieb die Entdeckung dieses Gesetzes Dalton Vor- 
behalten®). Dieser stellte fest, daß die m Methan und Äthylen befindhchen 
Mengen Wasserstoff, auf gleiche Mengen Kohlenstoff berechnet, sich wie 2’1 
verhalten, und daß das gleiche für den Sauerstoff im Kohlendioxyd und 
Kohlenoxyd gilt. Eme noch umfangreichere Eeihe ganzzahhger Verhältnisse 
fand er bei den Oxyden des Stickstoffs, Überall zeigte sich, daß, wenn ein 
Element sich mit einem anderen in mehreren Proportionen verbindet, diese m 
einem einfachen Verhaltms zuemander stehen Ein Element verbindet sich mit 
einem zweiten entweder m seiner Einheit, oder m emem Mehrfachen (Multiplum) 
dieser Emheit, wobei übrigens diese Mehrfachen kerne hohe Zahl darstellen. So 
kommt Dalton zur Aufstellung seiner „relativen Atomgewichte“, welche angeben, 
wie viele Gewichtseinheiten eines Elementes sich mit emer Gewichtseinheit Wasser- 
stoff zu verbinden vermögen. Sie stellen also dasjenige dar, was wir heute als das 
Äquivalentgewicht des Elementes, bezogen auf Wasserstoff, bezeichnen 
wurden, d. h. sem wahres Atomgewicht dividiert durch seine Wertigkeit Daß 
die von Dalton erhaltenen Zahlen infolge mangelhafter analytischer Behandlung®) 
großenteils noch sehr ungenau sind, tut der Bedeutung dieser Entdeckung, die für 
die Valenzlehre grundlegend ist, keinen Abbruch. 

1,134(1803) — ®)E V. Mbyeb, Qesohiolite der Chemie, 2. Aufl , 1896, 158 -®)Ann.Chim 32, 
30(1800). - *) Joum dePhys 61,174,64,89. — ®) New System of chemacal Philoaophy, Bd lu 2, 
1808, 1810.-®) Bebzulius (Lehrb. Bd 3, 1 158 [1846]) äußert sieh bei aller Anerkennung für Daltonb 
Werk. „Es hat mir geschienen, als könne man bei der klemen An7. ii.hl der von ihm angegebenen 
Aiial 3 ^cn bisweilen das Bestreben des Operierenden, ein gewisses Resultat zu erhalten, bemerken “ 
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Den Ausbau tind die Festigung der Lebte von den „relativen Atomgewicbten“ 
(Äquivalenten) verdanken "wir dann Beezeltüs, In zielbewußter Forscbung stellte 
dieser innerbalb von zehn Jahren großenteils mit Hilfe neuer analytischer Me- 
thoden die Yerbmdungsverhältnisse von ungefähr zweitausend Körpern fest'-). 
Dabei rang er sich zu der für die Valenzlehre so wichtigen Erkenntnis durch, daß, 
wenn zwei Elemente sich mir in einem Verhältms verbmden, mcht beide zu nur 
je einem Atom m der Verbmdung vertreten sem müssen, sondern daß ein Atom 
emes Elementes imstande ist, mehrere, z. B. zwei, drei oder vier Atome eines 
anderen Elementes zu ketten. Die Möglichkeit dagegen, daß zwei Atome des 
Elementes A sich mit drei oder fünf Atomen des Elementes B vereinigen können, 
heß er erst 1819 zu und erkannte sie erst 1829 als sicher erwiesen an Schheßhch 
kam er dazu, der Verbindungsfähigkeit innerhalb der Grenzen bis zur Zahl 7 aUe 
Freiheit zu lassen®). 

§ 8. Grunde für die Verdunkelung des Valenzbegrilfes. Der Weg zur Aufstellung 
des ValenzbegnfEes hätte nunmehr freigelegen, wenn Avogadbos Auffassung vom 
Aufbau der Moleküle aus Atomen inzwischen durchgednmgen wäre. Das war 
aber keineswegs der Fall, und so konnte die Gleichung 

VateaU- . Ato^emoht 

Aquivalentgewicht 

noch mcht aufgestellt werden, da m Unkenntnis der Atome auch Unkenntnis der 
Atomgewichte bestand. Die experimentellen Grundlagen der Theorie vom Auf- 
bau der Moleküle aus Atomen waren zwar lange gelegt worden. Aber trotzdem 
Gat-Lussac 1808 gefunden hatte^), daß die Volumma mitemander reagierender 
Gase sowie diejemgen ihrer Reaktionsprodukte in einfachem Verhältnis zueinander 
stehen, und trotzdem Avogadro 1811^) diese Erscheinung ganz richtig dahm 
gedeutet hatte, daß die Moleküle eines Gases (moMcules mt^grantes) aus mehreren 
Einzelteilchen (mol^cules 416mentaires), heute Atome genannt, bestehen, daß sich 
somit die Volumverhaltmsse bei Gasreaktionen mit der Annahme m Einklang 
bringen lassen, daß in gleichen Volumen die gleiche Anzahl von Molekülen vor- 
handen ist, — trotzdem dauerte es noch fast vier Jahrzehnte, bis diese hchtbringende 
Deutung AUgememgut wurde und bis, was uns heute fast unglaubbch schemt, der 
Unterschied zwischen Atom und Molekül m seinem vollen Umfang erkannt wurde. 
,,Die Zeit einer scharfen Erfassung des BegnSes Äqm valent, Atom, Molekül, und 
damit emer Trennung dieser war noch nicht gekommen“®) Es rührte dies teils 
von emer zu genügen Kenntnis oder Emschätzung der Resultate früherer Forscher 
her, — Dalton hielt das GAV-LussACsche Gasvolumgesetz sogar für falsch, — teils 
von zu weit beschrankenden Annahmen, die den Gesichtskreis verdeckten So hielt 

^ ) Tabelle, enthaltend die Atomge-wichte der meisten, für das Studium der unorganischen 
Chemie merkwürdigen einfachen und zusammengesetzten Körper, nebst deren prozentischer 
Zusammensetzung Stockholm 1818 In Paris herausgegeben 1819 bei Meguigon-Marvis — 
Es kann verkommen, „daß, wenn -wir eme Reihe haben, worin 1 At Radikal mit 1, 2, 
3 und 4 Atomen Sauerstoff verbunden ist, -wir eine andere haben, worin 2 At Radikal mit 1, 
2, 3, ß und 7 At Sauerstoff verbunden smd und daß mehrere Radikale beide Reihen befolgen 
können “ (Lehrb III, 1164)-®) M6m de la soc d’Ar 9 euil 2, 207 — *) Journ de Phys 73, 58 - 
®) E V Mbyeb, Geschiohte der Chermo, 2 Auf! , 197. 
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sicli z B. lange die Ansicht, daß eines der in einer Verbindung enthaltenen Ele- 
mente mir in Zahl von einem Atom vorhanden Bein könne. Es mußte so etwa die 
Verbmdung EegOg als EeOg formuhert werden, während unser heutiges EeO als 
EeOg galt. Als sich dann schließlich die Ansicht nicht aufrecht erhalten ließ, daß 
je weilen ein Atom die Grundlage emer Verbindung sein müsse, machte Berzexius 
die verhängnisvolle Annahme, daß gewisse Elemente in Doppelatomen rea- 
gierten, die mcht gesondert vonemander Vorkommen könnten. Das galt u. a. für 
den Wasserstoff, dessen Valenz uns heute als Grundlage weiterer Berechnung 
dient. Es verbmdet sich also nach Bbezblius ein Sauerstofiatom zwar mit einem 
Atom Calcium oder Blei, aber auch mit einem (Doppel)atom Wasserstofi, Chlor 
oder Natrium, d h. die Verbindung findet überall im Verhältnis 1:1 statt, eine 
quantitativ verschiedenartige Aufnahmefähigkeit der Elemente für andere Ele- 
mente besteht nicht. Die verglichenen und als Einheiten gewählten Elementmengen 
entsprachen alle der gleichen Menge des als Maßemheit geltenden Sauerstoffs. 
Die Einheit war also das (Doppel)aquivalent, nicht das Atom, Selbst der einfache 
Schritt, den Wasserstoff als Einheit für die Verbindungsfähigkeit zu nehmen, 
unterblieb noch Jahrzehnte. Noch im Jahre 1869 mußte Blomstrand in seiner 
„Chemie der Jetztzeit“ es als neuartig ausführlich verteidigen, daß nicht dem 
Sauerstoff, sondern dem Wasserstoffatom die einfachsten Eigenschaften zukommen, 
daß das Sauerstoffatom also nicht als Wertigkeitsbasis, wie man es heute nennen 
würde, benutzt werden kann. 

Von der Notwendigkeit der Annahme eines Unterschiedes zwischen Atom und 
Molekül war zwar Berzelitjs selbst durchdrungen. Er hatte richtig die Avogadro- 
schen Eolgerungen als wesenthch für die Betrachtung der chemischen Verhm- 
dungen erkannt und den Äquivalenten erst neben den Atomen ein Interesse 
zugesprochen. Aber gerade er stellte durch die Aufstellung seiner Hypothese von 
den Doppelatomen den Erfolg der Atomtheorie ernsthch m Erage. „Der durch- 
greifende Emfluß dieser fehlerhaften Vorstellung“, schreibt BlomstbaudI), „war 
ohne Erage die fast alleinige Ursache, daß die Atomtheone von Berzelius von 
Anfang her so wenig Eingang fand; sie lähmte wie eine hemmende Eessel die freie 
Entwicklung derselben und führte nach imd nach eme eigentümhche Verwirrung 
hinsichtlich der chemischen Grundbegriffe herbei, indem allmählich der Unter- 
schied zwischen Atomgewicht und Äquivalent bemahe ganz verwischt wurde, bis 
zuletzt die Volumatomgewichte und die ganze Atomtheorie von Berzeiiitb bei der 
großen Mehrzahl der Chemiker seiner Schule m eine so gut wie vollkommene Ver- 
gessenheit gerieten. Em Bhck in die chemischen Lehrbücher der letzten Jahrzehnte 
(also des sechsten und siebenten Jahrzehnts des 19. Jahrhunderts') zeigt uns am 
deutlichsten dieses allmähliche Absterben der Atomlehre von Berzelius“. Blom- 
STRA 2 JD belegt dies mit drastischen Beispielen. Die Begriffe Atomgewicht und 
Äquivalentgewicht sind vollkommen miteinander vermischt. Berzelius selbst 
identifiziert noch m der letzten Auflage seines Lehrbuches®) die beiden Begriffe 
,, Atomgewicht“ und „Äquivalentgewicht“ mit dem „Mischungsgewicht“. Eur den 
Begriff der Wertigkeit war daher der Boden noch nicht gelockert. 

^) Chemie der Jetztzeit. Heidelberg 1809, 27. — ®) 1848, L, 10, 13. 
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Audi das Gesetz von Dulong und Petit sowie die MiTSOHBELicHsclien Iso- 
morpliiebezeiclmungen, die im dritten und vierten Jahrzehnt des vorigen Jahr- 
himderts bereits in mancher Beziehung zur Wahl richtiger Vergleichsmaßstäbe 
beitrugen, konnten die genaue Erfassung des Atom- und Molekülbegriffs nicht 
fordern. Widerspruche ergaben sich an allen Enden und aus allen möghchen 
Ursachen. So war es z. B. für Dumas mchtmöghch, das Äquivalent des Phosphors 
richtig zu bestimmen, wenn er einerseits die Dampfdichte des Phosphorwasserstoffs, 
anderseits die des elementaren Phosphors ermittelte, weil er sich keine Eechen- 
schaft über den Grad der Polymerisation des Phosphors im elementaren Dampf 
zu geben Verstand. Bei dieser Unsicherheit über den Wert des Äquivalentes 
mußte natürlich der Begriff der Wertigkeit noch voUig verhüllt bleiben, und er 
wurde im weiteren Verlauf sogar dadurch noch weiter verdunkelt, daß man über 
der Bedeutung des Radikals vergaß, daß dieses aus Atomen zusammengesetzt ist. 

Die Verwimmg der Begriffe wurde weiter daduroh gesteigert, daß man sieh in der völligen 
Unklarheit über den Unterschied zwischen Atomen und Molekülen über die Tatsache der 
Verschiedenheit dieser beiden Teilarten der Materie ohne viele Gedanken hinwegsetzte. Der 
von Avogadso klar erkannte und von ihm durch die Bezeichnung „chemisches“ hzw. „physi- 
kaJisches Atom“ gekennzeichnete Unterschied war selbst von Forschem vom Bange emes 
BrrnzniJUS oder Dumas ungenügend gewürdigt oder verkannt worden. Beide hatten zwar 
Atomgewiohtsbestimmungen auf Grund der Gasvolumgesetze ausgeführt, aber sie waren z. T. 
dadurch irregefuhrt worden, daß ihnen als Versuohsmateiial Körper in die Hände fielen, die 
im Gaszustand polymerisiert smd (Essigsäure). Sie glaubten schließlich, aus den Gasdichten 
der Elemente deren Atomgewichte anstatt ihrer Molekulargewichte ablesen zu können. 
Dabei kommen sie, bezugnehmend auf Wasserstoff, dort zu richtigen Atomgewichten, wo das 
verglichene Element ebenfaUs zweiatomige Moleküle bildet wie der Wasserstoff, z B. bei Süok- 
stoff oder Sauerstoff. Aber wo dies nicht der EaU war, wurden Fehlschlüsse gezogen So schätzte 
Dumas, ausgehend vom CO 2 , das Atomgewicht des Kohlenstoffs zur Hälfte des wirklichen, 
weü er nicht entscheiden konnte, ob dieses Oxyd zwei Atome Sauerstoff auf em Atom Kohlen- 
stoff enthielt und weil er es willkürlich (wie Gay-Lussao) als aus gleichen Atomzahlen beider 
Elemente zusammengesetzt ansah. Bebzulius (tmd auch Ltbibig) wiederum nahm nicht ohne 
Wülkürliohkeit das Atomverhaltuis Kohlenstoff zu Sauerstoff so an, wie wir es heute tun, also 
1:2, und gelangte so zwar zum richtigen Wert für Kohlenstoff; aber an der Atomgewichts- 
bestimmung der einwertigen Metalle scheiterte auch er, weil er m ihren Oxyden Kölner 
von gleicher Atomzahl Metall und Sauerstoff (AgO, KO) sah. Ganz inkonsequent, allerdings 
nicht ohne Ursache, wurde man dann, als man für manche Körper das doppelte Gasvolumen 
annahTw als fuT andere, weil man m gleichen Gasvolumen die gleiche Anzahl von Atomen 
statt von Molekülen enthalten glaubte Man gelangte so zu Formeln, welche die doppelten 
Molekulargewichte darstellten (H 2 CI 2 , NgHg usw.). 

Zum Teil auf Grund dieser Irrtumer woUte man schheßheh von einer Festlegung des rela- 
tiven Atomgewichtes überhaupt nichts mehr wissen, sondern man sah als das wesenthehe die 
Verbindungsgewichtean, welche die einfachsten Verhältnisse der reagierenden Stoffe darstell- 
ten. — Maü kam auf diese Weise zu Zahlenwerten, die, wenn es sich nicht um emwertige Elemente 
handelte, nur Bruchteile derjenigen Zahlen darstellen, durch deren Erkenntnis erst die wahre 
Formel erhalten wird und die erst das wahre Verständnis der chemischen Reaktion ermoghohen. 

Eine Aufklärung dieser Sachlage war die unbedingt notwendige Voraussetzung 
für die Aufstellung des Valenzbegriffes. Die Aquivalentwerte folgen aus der 
Kombination von Atomgewicht und Valenz. Bekannt waren bisher nur sie Er>t 
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wenn die Atomgewictte festgelegt werden konnten, so war die Erkenntnis der 
Valenz ernaogliclit. Selbst der Begriff der Valenz konnte nicht erfaßt werden, 
wenn nicht die Beziehung zwischen Atomgewicht und Äquivalent geklart war. 

§ 4. Weiterentwicklung des Äqulvalentbegrllles. Erkenntnis des ünterscMedes 
zwischen Atom, Molekül und Äquivalent. Die Bedeutung des ÄquivalentbegrifEea 
blieb bis in die Mitte der dreißiger Jahre ungenügend gewürdigt, da man ihn ge- 
nauer nur heim Verhalten von Säuren gegen Basen erforscht hatte. Darüber 
hinaus waren nur wenige Beispiele äquivalenten Ersatzes aufgefunden^) und die 
Möglichkeit emes solchen nicht verallgemeinert worden. 

Erst 1834 formulierte Dumas®) den heute Substitution, damals Metalepsie, 
Vertauschung, genannten BegrifE, zunächst für gewisse Spezialiälle folgendermaßen : 

„Wird ein wasserstofihaltiger Körper der dehydro genisier enden Wirkung von 
Chlor, Brom oder Jod auagesetzt, so nimmt er für jedes Atom Wasserstofi, das er 
verliert, ein diesem gleiches Volumen Chlor, Brom oder Jod auf“. Diese Ansicht 
erweiterte er bald dahm, daß überhaupt bei chelnischen Vorgängen Austausch 
eines Äquivalentes eines Elements gegen em Äquivalent eines anderen Elementes 
stattfinden könne, imd bemerkte auch schon, daß em Atom Wasserstoff emem 
halben Atom Sauerstoff entspricht, aber er erkannte das noch nicht mit der Klar- 
heit, die wir heute über die obigen Satze haben, zumal aus seiner Folgerung Er- 
scheinungen abzuleaen waren, die die damals herrschende elektrochemische Theorie 
von Berzbltus aufs schwerste zu erschüttern schienen; nach Bbrzelius war der 
Ersatz des von ihm stets als elektropositives Element angesehenen Wasserstoffs 
durch das negative Halogen eine Unmöglichkeit, besonders wenn nicht mit emer 
vollkommenen Änderung der Eigenschaften der substituierten Verbmdung gegen- 
über dem Ausgangsprodükt gerechnet werden soUte. Erst Laurent®) hat die Mög- 
lichkeit der Substitution ohne wesentliche Änderung der Glrundeigenschaften m 
voUem Umfange erkannt^) und am Beispiel der Umwandlung Essigsäure — ► Tn- 
chloressigsäure hat dann auch Dumas die Ähnlichkeit zwischen Ausgangs- und End- 
produkt und die Vertretbarkeit von Wasserstoff durch BEalogen klar nachgewiesen. 

Für die Erkenntnis der Bedeutung der Äquivalenz bot sich nunmehr ein weites 
Feld; seine Kultivierung verdanken wir m erster Linie Gebhardt, dem es nun 
endlich m Gemeinschaft mit Laurent gelang, den Begriffen Atom, Molekül 
und Äquivalent eine Form zu geben, die der heutigen sehr nahesteht Die wich- 
tigste Handhabe hierzu bot die klar erkannte Bedeutung der schon von Avooadro 
ausgesprochenen Gesetzmäßigkeit. 

Gerhardt machte darauf aufmerksam®), daß sich bei Eeaktionen organischer 
Körper, der damahgen Formuherung nach, immer zwei Äquivalente Wasser, 
Kohlensäure, Schwefeldioxyd, also 2 HgO, 2 COg, 2 SOg usw. bilden. Er schloß 
daraus, daß entweder die Molekulargroße, wie wir heute sagen wurden, des 
HgO, COg usw. zu verdoppeln sei, denn es sei plausibler, daß jeweilen ein Molekül 
entstehe, oder daß die Molekulargroße der reagierenden Verbindung zu halbieren 

Etwa die Bildung von Chlorcyan aus Blausaure (Gay-Lussao, 1816) oder die dos 
Benzaldehyda aus Benzalchlorid (Llbbig und Wöhler) — Ann Chim Phys (2)60, 
113,140 - »)Ann Chim Phys (2) 60,223 (1836), 61, 126 (1836), 60, 326 (1837) - *) Doctorata- 
Thesen, 1837. - ®) J. pr Ch 27, 439 (1842). 
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sei, wodurcli dann ebenfalls die Entstehung von einem HgO, SOg usw. erreicht 
werde. Auf diese Weise kam er, wenigstens für viele Nichtmetalle, wieder zu 
Vergleiohseinheiten, die unsern heutigen entsprechen und libngens vielfach mit 
denen des Bbrzelius identisch waren. In diesen Vergleiohseinheiten sah er aber 
zunächst immer noch mcht die Atome, sondern Äquivalente. Nun erkannte 
aber Laurent^), daß doch noch ein Unterschied zwischen diesen Äquivalenten 
und denjemgen der Verbindungen bestehe. Er definierte mit voUiger Klarheit 
endlich, daß die GERHABDTschen Äquivalente der Elemente als deren Atom- 
gewichte, die der Verbindungen aber als deren Molekulargewichte auf- 
zufassen seien. Ihm und Gerhardt gelang dieser wichtige Schritt, weil sie die 
AvoQADROsche Theorie zu neuem Leben erweckten. Schon Gerhardt hatte 
nämhch seine tJberlegungen von dem Gesichtspunkt aus angesteUt, daß alle Mole- 
küle im Gasraum dasselbe Volumen annehmen. Laurent spricht nun mit voller 
Bestimmtheit noch aus, daß die Moleküle der Elemente m mehrere Teile (Atome) 
zerfallen können und daß diese Teilbarkeit m Erschemung tritt, wenn sie chemische 
Eeaktionen eingehen. Aber er erkennt auch, daß man mcht Atome oder Äqui- 
valente zuzufuhren hat, wenn man eme chemische Eeaktion vollziehen wiU, 
sondern Moleküle. Das Molekül ist die „kleinste Menge, welche man anwenden 
muß, um eine chemische Eeaktion zu erzielen“. Diesen wichtigen Schluß folgert 
er daraus, daß die Atome der Halogene, des Sauerstoffs usw. stets doppelt auf- 
treten, wenn sie in eme Eeaktion emgehen. In diesem Sinne hatte schon Gerhardt 
den sehr wichtigen Schritt getan, diesen Doppelatomen auch eine getrennte Existenz 
zuzugestehen. Er war so von Berzelius’ Formel SO, m der die beiden H-Atome 
im 5 em untrennbares Ganzes bilden, zu der Formel HgO gelangt, m der jedes 
H-Atom seine EoUe für sich spielt Das Äquivalent wurde so zur „gleichwertigen 
Menge analoger Körper“. Sem Begriff schließt auch den emer gleichartigen 
Funktion in sich*). 

Selbst damals, Ende der vierziger Jahre, stießen diese Ausfuhrungen noch auf 
lebhaften Widerspruch Ein Hauptemwand war, daß manche Elemente verschie- 
dene Äquivalente haben müßten, indem z. B. Wasserstoff atome einer Saure durch 
verschiedene Mengen von Kupfer oder Quecksilber ersetzt werden können. 
Unser heutiger Schluß, daß diese Elemente eben verschiedene „Wertigkeit“ haben 
können, war damals noch unverständlich. 

Den Zustand, der nun in der Formuherung und m der Auffassung der che- 
mischen Verbindungen eintrat, bezeichnet Hjelt*) zutreffend als eme wahre 
Anarchie „Fand man irgendwo die Formel HgOg,“ sagt L. Meyer^), „so hatte 
man die Wahl, ob man sie auf Wasser oder auf Wasserstoffsuperoxyd beziehen 
wollte, C 2 H 4 war je nach der Partei, zu welcher der Schriftsteller sich hielt, ent- 
weder Grubengas oder Äthylen ; C 4 H 4 O 4 konnte die empirische Formel der Essig- 
säure oder auch der Fumar- und Maleinsäure darstellen“. Die Begnffe Atom, 
Molekül, Atomgewicht, Molekulargewicht, Äquivalent waren allmählich voll- 
kommen verwischt, die Erkenntnis des Valenzbegriffes daher aufs äußerste er- 
schwert Selbst eine im Jahre 1860 zum Zwecke der Begriff sklarung nach Karlsruhe 

Ann Chiin Phya (3)18,266(1846) - “)Laubentu Gbhhahdt, Compt. rend destravauK 
chimiquea, 1849, 1 - ®) Gesohiohte der Chemie 1916 Braunschweig, S 222. - ^) Vergl H.iei t 
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einberufene Cbemikeiversaanmluiig vermochte die Einheit der Anschauungen nicht 
herzustellen. Einer allerdings hatte die Folgerungen der AvoGABEOschen Theorie 
so Har erkannt, daß es ihm schließlich doch gelang, sie m derart überzeugender 
Weise darzustellen, daß die Mehrzahl der Chemiker sich seinen Ausftihrungen 
nicht mehr entziehen konnte. Dies war Gannizzaeo, der in einem zunächst für seine 
Schüler bestimmten „Sunto di un corso di filosofia Chimica“ im Jahre 1868^) seine, 
den Forschem vorerst unbekannt bleibenden Anschauungen darlegte. „Es fiel mir 
wie Schuppen von den Augen, die Zweifel schwanden und ein Gefühl ruhiger Sicher- 
heit trat an ihre Stelle“, sagt Lothar Meybe über die Lektüre dieser Schrift*). In 
seinem Werk „Moderne Theorien der Chemie“ hat L. Meter dann (1864) den An- 
sichten CAiraizzAEOs zum allgemeinen Durchbruch verhoLfen, so daß eine feste 
Grundlage für die Lehre vom chemischen Wert der Elemente gelegt werden konnte. 

§ 6. Der „mehrfache Ersetzungawert^^ Ein Element, das wir heute als mehr- 
wertig bezeichnen, besitzt die Fähigkeit, mehrere Atome einwertiger Elemente 
zu ersetzen. Zur Aufstellung der Wertigkeitslehre mußte daher zuerst die Tatsache 
erkannt sein, daß die Äquivalenz, welche ein Körper A gegenüber einem Körper B 
zeigt, eine andere sein kann wie diejenige, die er gegenüber einem Körper C auf- 
weist. In heutiger Auadrucksweise : es vermag sich z. B. ein dreiwertiges Atom 
oder Eadikal zwar nur mit einem andern dreiwertigen zu verbinden, jedoch mit 
drei einwertigen. Der dreiwertige Best ist einem andern dreiwertigen gegenüber 
äquivalent, jedoch drei emwertigen gegenüber 

Es wurde dies nicht an Atomen erkannt, sondern an B-adikalen, zunächst an 
solchen von Säuren. Hatten sich doch die Untersuchungen über Äquivalenz lange Zeit 
nuraufdiejenigenderBasenundSäuienbeschränkt(vgl.S.lu 6). Graham®) hatzuerst 
gezeigt, daß die Ortho-, Pyro- undMetaphosphorsäure vers chiedene Basismengen 
zu ihrer völligen Absattigung verbrauchen, imd Liebig*), welcher ähnliche Unter- 
suchungen an organischen Säuren ausführte, erkannte dann in weitem Umfange die 
Existenz von Sauren verschiedener Basizität. Auch diese Entdeckung brauchte lange 
Zeit, um sich durchzusetzen und erfreute sich erst nach Jahrzehnten aUgememer 
Zustimmung; Beezeliijs bekämpfte sie scharf und Kolbe gibt sie erst 1869®) zu. 

Die Verallgemeinerung des bei Säuren auf gefundenen Auftretens verschiedener 
Ersetzungswerte wurde überhaupt erst nach dem Jahre 1851 möghch und ergab 
sich zimächst weniger deutlich für Elementar atome, als für Hadikale. Dieser 
Fortschritt wurde auf dem Boden der Typentheorie erzielt. Williamson®) hatte 
durch seme epochemachenden, die ÄtherbUdung betrefienden Arbeiten emen schon 
früher von Laueent’) sowie von Stiert Hunt®) ausgesprochenen Gedanken 
näher ausgeführt, welcher diese Theorie in den Vordergrund des Interesses ruckte : 
Zahlreiche Verbiudungen, so folgert er®), besitzen den gleichen Typus wie das 
Wasser. Auf diesen Typus lassen sich auch die einbasischen Sauren und deren 

Nuovo Cimento 7, 321 — Catutizzabob Anmohten vgL in desBen „Notizen und hiato- 
risohe Eetraohtungen über die Anwendung der Atomtheorie usw. Übersetzt in Abeexs’ Samm- 
lung chemisoher und ohemiBoh-teohniBoher Vortrage 20, Heft 1 —4, Stuttgart 1913 — ®) Aun 12, 

1 (1834). - *) Arm. 26, 143 (1838) - ') Ann. 113, 203 (1860). - «) Ann. 77, 37 (1861), 81, 
73 (1852) - Ü Ann. Chim. Phys. (3) 18, 266 (1846). - «) Am J. Sei. (2), Bde. 6 bis 8 (1848/49). 
— ®) VgL A. WuBTZ, Die atomiatische Theorie. Leipzig 1879, freie Bearbeitung von Le^ons 
BUT quelques points de philosophie ohimique. Paris 1864. 





§ 6. Der „mehrfache Ersetztmgswert“ 


Salze beziehen „Die Essigsäure z. B. und das Kahumacetat“, sagt Wurtz, „wurden 
durch die Formeln C H 0 

Hl 


0 


C2H3O 

K 


0 


ausgedriickt, welche nach dem Vorbilde der Formel des Wassers 

Hl 

Hl 


.0 


geschrieben sind und in denen das Eadikal Acetyl CjH^O und das Kalium die 
Stelle eines Atoms Wasserstoff einnehmen“- Der genannte englische Chemiker 
erkannte auch, daß die mehrbasischen Sauren, die den embasischen nicht äqui- 
valent sind, einen verwickelteren molekularen Bau zeigen, und bezog sie auf einen 
„verdichteten“ Wassertypus. So wurde die zweibasische Schwefelsäure auf zwei 
Moleküle Wasser, rr 

■“2 Q 

HaK^ 

bezogen, aus denen sie durch Ersetzung von Hg durch das Badikal SOg hervorgeht. 
Die Formel der Schwefelsäure wurde also 

SO, 


H, 


0 , 


und das Eadikal Sulfuryl nimmt die Stelle zweier Wasserstoffatome ein. 
Diese einfache Idee Wiluamsons ist m ihrer weiteren Entwicklung und Anwen- 
dung für die Valenzlehre von der größten Bedeutung geworden. 

OniiENG^) hezeichnete in emer sehr zweckmäßigen Weise den SubstitutionBwert der beiden 
Radikale Acetyl und Sulfuryl, indem er die Eormeln derselben mit einem verschiedenen Index 
versah: (0^0)' )o (SOs-rlo 

Hierdurch ist deutlich ausgedruckt, daß der SubstitutionBwert des Sulfuryls das Doppelte 
von dem des Acetyls ist. Ähnlich schreibt Onnmo auch Wasserstoff, Wasser und Ammoniak als 

H 


HH 0|S N|H. 

H 


Wtjrtz^) hat nun diese Anschauung weiter auf orgamsche Verbindungen über- 
tragen und so auch bei anderen Verbindungsklassen das Bestehen eines mehrfachen 
Ersetzungswerts erkannt. In einer Abhandlung über Glyzerinverbmdungen zeigte 
er, daß man das Glyzerin als Hydroxyd des Eadikals C3H5 betrachten kann und 
er drückt seine Zusammensetzung durch die Formel 

(C3H6)'" 

H, 


0 , 


aus. Die Analogie dieser Formel mit derjenigen Williamsons für Phosphorsäure 

(PO)"' 

Hai 

ist ersichtlich. Sie entspricht dem heute als dreifach erkannten Ersetzjr^göVJl'" 


0, 


J. Chem Soc. 7, 1 (1854). - Ann. Chim Phys (3) 08,492 
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Erstes Kapitel Die Erkenntnis des Valenzbegnfies 


der Radikale PO 4 und O 3 H 5 O 3 . Diesen Verbindungen ist also em „dreifacb ver- 
diotteter WasserstofEtypus“ g; 1 


zugrunde zu legen Die zwischen den organischen Radikalen von einfachem und 
von dreifachem Ersetzungswert bestehende Lücke vermochte Wubtz^) dadurch 
auszufällen, daß es ihm gelang, im Q-lykol eme Verbindung herzustellen, die sich 
von einem Radikal von zweifachem Ersetzimgswert ableitete: 


CA 


Daß auch andere als Alkoholradikale mehrfachen Ersetzungswert besitzen 
können, zeigte A. W. v. Hopbiann in den Jahren 1868—1863 am Äthylen. Ferner 
erkannte Bupp®) sehr richtig den Ersetzungswert der Radikale CH, CBEa, CHg, 
CgHß, C 2 H 4 und C 2 Hg. 

§ 6 . Irrwege. — Stellung der Valenztheorie zu den alteren Theorien. Ähnliche 
Beobachtungen und Betrachtungen häuften sich. Es kann hier mcht der Ort sem, 
sie ausführlicher zu erörtern; dies wäre ohne ein ausführhches Emgehen auf die 
zahlreichen Theorien, die sich damals in kurzen Abständen ablösten, nicht mög- 
lich. Sie alle wären überflüssig gewesen, wenn das Prinzip Avoo-adros früher in 
semer vollen Tragweite erkannt worden wäre. Sie alle, besonders die letzten der- 
selben, die Radikal- und die Typentheorie, bheben im Formalen haften, weil man 
nicht gewagt hatte, auf die Urstofie der chemischen Verbindungen, die Atome, 
zurückzugehen und somit deren wesentliche Eigenschaft, ihren Verbindungs- 
Wert, ihre Valenz mcht beachtet oder erkannt hatte Der Schritt, nach Er- 
kenntnis der Sattigungskapazität der Basen und Sauren auch diejemge der Radi- 
kale zu beachten, wurde Jahrzehnte lang mcht getan, nur teilweise aus Mangel 
an experimenteUem Material. Der spätere aber, die Sättigungskapazitat der Radikale 
auf die der in ihnen enthaltenen Elemente zuruckzuführen, ist ka nm wemger 
zögernd erfolgt. Schien es doch ein vergebhches Unterfangen, auf die Atomkon- 
stitution der Verbindungen emgehen zu wollen. "Wenn Dumas die Eigenschaften 
einer chemischen Verbmdung zwar von der Zahl und Anordnung der Atome, 
jedoch nur in untergeordneter Weise von deren chemischer Natur abhängig erklärt 
(1839), so hegt dann eine vollkommene Verkennung der Bedeutung des Einzel- 
atoms Dessen Wirksamkeit war auch nach Berzelius ’ Lehre dadurch ei ngeschr änkt , 
daß eine Vertretbarkeit solcher von merkhch verschiedenem elektrocheimschen 
Verhalten ihm als ausgeschlossen erschien. Um daher z. B. die Ersetzbarkeit des 
Wasserstoffs, der ihm rein positive Funktionen zu besitzen schien, durch Halogen 
zu deuten, wurde das Bhckfeld durch gekünstelte Theonen emgeengt. Nicht mehr 
die Atome waren das wesentliche, sondern die Radikale. „Im Nebel der Radikale 
waren die Atome den Blicken verhüllt“, sagt EIekule, und P. Klason schreibt 
in seinem Nachruf auf Blomstrand^) • „Es wurde fast als Schwindel aufgefaßt, 
wenn man von Atomen redete“. „Eia G-estrüpp von Mißverständmssen“ (Kekul^:) 
verhinderte die Erkennung des Gemeinsamen in den verschiedenen Anschauungen, 


1) C. r 48, 199 (1866), Ann 100, 110(1856). - 2) Ann. 100, 219(1856). - ») Ber. 80, 3232(1897). 
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die zur Aufstellung des ValenzbegnfiEes hatte führen können. Als es Bunsen Ende 
der dreißiger Jahre gar gelang, das Kakodyl zu entdecken, wurde dann ein hand- 
greiflicher Beweis für die Zusammensetzung der organischen Verbindungen aus 
Eadikalen gesehen, ein Grund mehr, diese als die UrstofEe der Verbindungen, 
* wenigstens der organischen, in ihrer Bedeutung über die Atome zu erhöhen. „Die 
Eadikale“, sagt Dumas^), „sind die eigentlichen Elemente, mit denen die orga- 
nische Chemie openert, nicht die entferntem einfachen Bestandteile Kohlenstoff, 
Wasserstoff, Stickstoff und Sauerstoff, die erst zum Vorschem kommen, nachdem 
jede Spur des organischen Ursprungs verschwunden ist“. Wenn diese Ausführungen 
sich auch speziell auf organische Verbmdungen beziehen, so wurde doch mcht 
vermieden, daß sie auch auf die Betrachtung der anorgamschen verdunkelnd 
wirkten So konnte das Problem, welches Berzelius^) für das höchste der orga- 
nischen Chemie ansah, nicht gelost werden, namhch die rationelle Zusammen- 
setzung der Verbmdungen zu ermitteln, also die innere Anordnung der Atome im 
Molektil. ,,Die chemischen Formeln“, meint Gerhardt®), „drucken nichts anderes 
aus und können nichts anderes ausdrucken als Beziehungen und Analogien“. 
Eesignierend klagt noch BjEKULf!^), daß „merkwürdigerweise manche Chennker 
noch jetzt der Ansicht siud, man könne aus dem Studium der Metamorphosen die 
Konstitution der Verbmdungen mit Sicherheit herleiten und man könne diese, 
also die Lagerung der Atome (er meint mcht etwa die sterische, sondern die Art 
ihrer Verknüpfung), m der chemischen Formel ausdrucken. Daß dies letztere mcht 
moghch ist, bedarf nicht eines besonderen Beweises“. Immerhin sieht er m den 
Eadikalen „nur noch em Bblfsmittel der Betrachtung, aber die Eadikale selbst 
smd keine existierenden Großen“. Sie sind „nicht etwa m den bestehenden Ver- 
bmdungen enthaltene, m sich fester zusammenhängende Atomgruppen, vielmehr 
nur Eeste, die bei gewissen Eeaktionen unangegriffen bleiben“. 

Die Valenztheone brachte, mdem sie einen zusammenfassenden Gesichts- 
punkt darbot, den Kampf der verschiedenen, sich befehdenden Memungen zum 
Abschluß. Nach ihrer Aunahme unterbheb das bis dahin sich stetig wiederholende 
Neuauftauchen von Theorien und der daraus folgende, stete Kampf der Memungen, 
der den ruhigen Fortschritt der Wissenschaft lahmte Sie selbst aber forderte diesen 
Fortschritt m bisher ungeahntem Maße, mdem sie nunmehr die Moghchkeit gab, 
die gegenseitige Bindung der Atome festzusteUen und iudem sie so zu den 
Konstitutionsformein führte, welche unsere heutige Auffassung vom Bau der 
Verbmdungen wesentlich versmnbildhchen „Langer als 25 Jahre halten sich die 
meisten Theorien nicht“, hatte zwar Kekul6, der die Hauptpfeder dieser Theorie 
errichtet hat, gememt®). Die Valenztheone hat aber bereits ihren 70 Geburtstag ge- 
feiert, ohne entthront worden zu sem. Sie ist nur insofern erweitert worden, als 
sie auch auf solche Verbmdungen ausgedehnt werden konnte, die man ihr zuerst nicht 
unterordnete, die Koordinationsverbmdungen, und dadurch, daß man mit Hilfe der 
Elektronentheorie auch ihren Ursachen auf die Spur zu kommen vermochte 

Die Valenztheone bedeutete die Versöhnung der früheren Theorien mit- 
einander „Unsere jetzigen Ansichten“, sagt Keküle m seiner Eede zur Feier des 

Vgl Hjelt, 1 0 , S 86 - ^) Lehrb 5 Aufl , IV, 31 — ®) Lehrb IV, 561. — *) Lehrb I, 
152. - ®) Ber 23, 1309 (1893) 
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fünfundzwanzig] airigen. Bestehens der Benzoltheorie^), „stehen nicht, wie man 
öfters behauptet hat, auf den Trümmern früherer Theorien. Keine der früheren 
Theorien ist durch spatere Geschlechter als vollständig irrig erkannt worden; alle 
konnten, gewisser unschöner Schnörkel entkleidet, m den spateren Bau aufgenom- 
men werden und bilden mit ibm ein harmonisches Ganzes“. ,,Wir alle stehen auf 
den Schultern unserer Vorgänger, ist es da auffallend, daß wir eine weitere Aus- 
sicht haben als sie^“ 

Der Valenztheorie widerspricht keine der älteren, einander so tödlich befehden- 
den Theonen, sie bildet deren gemeinsame Zusammenfassung. Weder die Sub- 
stitutions-, noch die Eadikal-, noch die Typentheorie werden von ihr widerlegt 
oder beseitigt, sondern im Gegenteil bestätigt und vereimgt. Sie zeigt aber, daß 
jede dieser älteren Theonen nur eine Gruppe von Erscheinungen beleuchtete und 
diese emzig in den Vordergrund stellte. Nur weil jede dieser Theorien einen End- 
punkt der Erkenntnis dastellen sollte, schienen sie einander gegenseitig auszu- 
schließen. Daß es ein Gemeinsames gab, das sie miteinander verband, — diese 
Erkenntms brachte erst die Valenztheorie zur Reife. 

Am deutlichsten zeigt sich dies in der Auflösung des unversöhnlich erschei- 
nenden Gegensatzes zwischen Beezblius’ elektrochemischer Theorie und der 
Typenauffassung, für den bis dahin nur sehr gezwungene Deutungen in der Paa- 
rungstheorie Vorlagen. Nach der elektrochemischen Anschauung bedingt die 
elektrochemische Natur der Komponenten die Haupteigenschaften derselben und 
ihrer Verbmdungen, nach der Typentheorie ist deren Lagerung und Gruppie- 
rung von entscheidendem Einfluß. Das Vereinigende besteht darm, daß die Mög- 
lichkeit der Lagerung zwar von der Natur der Komponenten abhängig ist, daß 
aber, wenn die Lagerung vollzogen ist, ein Sonderindividuum entstanden ist, dessen 
Eigenschaften gewissermaßen diejemgen der Diagonale m einem Parallelogramm 
der Kräfte darstellt, so daß die Eigenschaften der Komponenten mcht mehr sofort 
kenntlich zu sein brauchen. Selbst die extreme Forderimg von Berzelius, daß 
ausgesprochen elektronegative Elemente im positiven Molekulteil nicht auftreten 
dürfen, erweist sich in praxi soweit erfüllt, als durch den Eintritt des negativen 
Elementes der positive Teü eben seinen positiven Charakter mehr oder weniger 
embüßt. So bleibt die Valenzlehre von dem alten Streit über dualistische oder 
umtare Auffassung unberührt, sie vertragt sich mit beiden. 

Die Verbmdungsbildung auf elektrochemischer Grundlage ist jetzt mehr als je an- 
erkannt , man kann sagen, daß sie nach Aufstellung der Elektronentheorie der Valenz 
eme Zustimmung gefunden hat, wie sie vollkommener nicht gedacht werden kann ; 
dennoch wird memand die Existenz chemischer „Typen“ leugnen, aber sie ergeben 
sich als eine Folge der elektrochemischen Auffassung der V alenz . Wir haben gelernt, 
als Wirkung zu betrachten, was man zeitweilig als Ursache angesehen hatte. 

§ 7. Die Aufstellung der Valenztheorie. Wir haben im Vorhergehenden gesehen, 
warum die Erkenntnis des Begriffes der Wertigkeit vor dem sechsten oder 
siebenten Jahrzehnt des vorigen Jahrhunderts unterbheben ist Es ist nunmehr 
darzulegen, wie diese Erkenntms vonstatten ging. 


1 ) Ber 23, 1304 (1890). 
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Unorganische Typen 
0 
0 

Aa|0 
0 
0 

Zn 0 


Zn 


lo. 


(0 

Sb 0 

lo 

0 
0 
0 
0 
0 

Sn 0 
Sn-Ö 


Sb 


0 

.u 

'ij 


Metallhaltige organische Derivate 


As 


CA 

C2H3 

0 

0 

0 


Kakodylsaure 


Zn (CjHg) Zinkmethyl 
Zn ( Zinkmethyloxyd 

l Ox 


(CA 

SbjCA stibathyl 

ICA 
-CA 
CA 

Sb I CA Stibathyloxyd Sb 
0 
0 

Sn (CA) Stannathyl 
Snl^*^® Stannathyloxyd 

(CÄ 


C4H5 

Stibathylium- 

CA 

0 


Hgjj® ® Jodqueoksilbermothyl 

Wahrend man m der Typentheorie nur die Typen 

OItt N{H und spater 


C 


H 


gekannt hatte, gibt er nunmehr die zahlreichen, m der Spalte „Unorganische 
Typen*’ befindlichen neuen Grundkorper und läßt deuthch erkennen, daß diese 
noch in umfangreichster Weise erweitert werden können Für ihn ist der 
Typus eine Folge, die sich aus einem Zahlengesetz ergibt ,,Ohne eine 
Hypothese hinsichtlich der Ursache dieser Überemstunmung in der Gruppierung 
der Atome aufsteUen zu woUen, erhellt es aus den eben angeführten Bei- 
spielen hinlangbch, daß . die Affinität des sich verbmdenden Atoms . 
^tets durch dieselbe Zahl der zutretenden Atome, ohne Eucksicht auf den 
chemischen Charakter derselben, befriedigt wird“. Schon sieht auch Frankland 
\ oraus, daß eine Versöhnung der elektrochemischen und der Typentheorie mög- 
lich ist, i\enu sich beide in der Theorie der Zahl zusammenfinden. ,,Deun 
wahrend es klar ist, daß gewisse Typen von Verbindungsreihen existieren, ist es 
anderseits ebenso klar, daß die Natur einer von dem Originaltypus sich ab- 
leitenden Substanz wesentheh von dem elektrochemischen Charakter der dann 
enthaltenen einzelnen Atome und mcht lediglich von der relativen Stellung dieser 
Atome abhangt ‘ 

So mußten also die komphzierten Verbmdungen der orgamschen Chemie als 
Ausgangspunkt für die Begründung der Lehre von der Valenz dienen, und nicht 
die einfachen anorganischen „Die Gesetzmäßigkeit, die bei erateren (den anorga- 
nischen) scliou m den multiplen Proportionen zum klaren Ausdruck gelangt war 
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und nui einfach abgelesen zu werden brauchte, sollte erst mühsam aus den orga- 
mschen Verbindungen entziffert werden 

Feanzland war sich selbst der ganzen Tragweite semer Entdeckung kaum 
bewußt; wenigstens baute er sie in theoretischer Hinsicht nicht wesentlich aus. 
Auch sein Landsmann Odling, der em Jahr spater®) den Ersetzungswert der 
Saureradikale studierte (vgl. S. 9), hat noch keine allgemeineren Schlüsse 
gezogen. Jedoch erkannte er dem Wasserstoff und dem Sauerstoff einen unverander- 
hchen Ersetzungswert zu, er beobachtete, daß die Ersetzungswerte von Kalium, 
Calcium und Wismut untereinander verschieden sind, er bemerkte ferner, daß das 
Eisen und das Zinn sogar mit je zwei verschiedenen Ersetzungswerten fungieren. 
Aber er kam mcht auf den Gedanken, daß j edem Elemente bestimmte Ersetzungs- 
Werte zukommen. Noch in semem „Handbuch der Chemie“®) macht er zwischen 
Äquivalenz und Wertigkeit keinen Unterschied^). Immerhin muß die Art, wie 
Odling z. B. das Kaliumhydroxyd und das Ferrihydroxyd auf den einfachen bzw. 
dreifachen Typus Wasser bezieht 


H 

H 

H« 


0 Wasser 
O 3 3 Mol. Wasser 


K^ 

H 


0 


Kaliumhydroxyd 


Fe''' 

Ha 


O 3 Ferrihydroxyd 


als Emzelheit hochgewertet werden. 

Ihr schheßt sich die Auffassung der phosphongen Saure von Wuetz®) an: 


H 3 


ögj 


welche imserer heutigen Ausdrucksweise nach die Dreiwertigkeit des Phosphors 
ausspricht ; Wuetz memt, daß der Phosphor die drei kondensierten Wassermoleküle 
in emer solchen Weise angreife, als ob das Phosphoratom P aus drei Unteratomen, 
Pg, zusammengesetzt sei. Diesen Gedanken hat er übrigens spater wieder auf gegeben, 
da er sich nut der KoUe des Phosphors im Pentachlorid und m der Phosphorsäure 
mcht veremigen heß und er eine Zerlegung m pg mcht für angängig hielt — Schließ- 
hch ist noch WuETzens Beziehung des Ammomaks und Stickstoffs auf den drei- 
fachen Wasserstofftypus 


H 3 

H 3 


Wasserstofi 


Hg 

N'" 


Ammoniak 


N'" 

N'" 


Stickstoff 


als em wichtiger Vorläufer für die Erkenntnis der Wertigkeit emzelner Elemente 
anzufuhren 

Die Verallgememerung dieser Einzelheiten und die klare Erkenntms ihrer Be- 
deutung, die zur Schaffung unserer heutigen Valenzlehre führte, gelang endlich 
Kbkule®) im Jahre 1857 Er selbst betrachtet sie als eine Fortführung von Wil- 
LiAMSONs „Theorie der mehratomigen (d h mehrwertigen) Radikale’) (vgl S 9). 


E V Mbyee, GeBohiohte der Chemie 2 Aufl , 277 — ®) J. Chem Soo. 7, 1 (1864). — 
®) Deutsch von Oppenheim, Erlangen (1866), S. 7 u 8 — *) Vgl. Blomsteand, Chemie der 
Jetztzeit Heidelberg 1869, 141 - ®) Ann Chim Phys. (3) 46 , 307 (1866) - ®) Ann. 104 , 129 
(1867) - ’) J. ehern Soc 4, 360 (1862). 
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KEKUL^iBBstrachtungaweise erwachst noch vollständig aus dem Boden der Typen- 
theorie. Noch sieht er als Haupttypen die drei Körper 

HH OH2 NH3 

an (CH4 als vierter Typus wurde erst damals durch ihn erkannt) und laßt nur einige 
Nebentypengelten, z.B jjQi 

die aus den Haupttypen durch einfache Vertretung eines Atoms durch ein ihm 
äquivalentes anderes Atom ersetzt sind. Aber in dieser Parallelsetzung von Haupt- 
und Nebentypen ergibt sic];i bereits die Anerkennung des Wertigkeitsbegriffes^). 
„Die Zahl der mit einem Atom (oder Eadikal) verbundenen Atome anderer Ele- 
mente (oder Radikale) ist abhängig von der Basizitiit oder Verwandtschaftsgröße 
der Bestandteile Die Elemente zerfallen in der Beziehung in drei Hauptgruppen : 

I. Embasische oder emwertige, z B H, CI, Br, K 

II . Zweibasische oder zweiwertige, z B. 0 , S 

III. Dreibasische oder dreiwertige, z. B. N, P, As 


Daraus ergeben sich die Haupttypen 

I + I II + 21 III + 31 . 


Kekule hatte somit erkannt, daß die Existenzmoglichkeit einer Verbindung 
von der Wertigkeit ihrer Komponenten abhangt. Es folgt nunmehr die bahn- 
brechende Deutung von Willtämsons „multiplen Typen“ und die Aufstellung von 
„genuschten Typen“, die auch das Ende der Theorie von den „gepaarten Verbin- 
dungen“ herbeifuhren sollte, jener zwanghaftesten Verlegenheitshypothese, die zur 
Rettung von Berzelius’ Theorie vor den Augrilfen der Substitutionslelire aufgestellt 
war. Unter den multiplen Typen haben wir bereits (vgl S. 9 ) den des H^O, und 
des HgO. kennengelernt, ebenso wurden multiple Typen HjCl,, NoHqUsw. anerkannt 
Sie enthalten also mehrere Moleküle des gleichen Typus Gemischte Typen 
treten auf, wenn sich ein Molekül eines Typus mit dem eines anderen verbindet: 


multipel 


HCll 

HCl) 


H 

0 

1 HCl 

H 

H 

gemischt 

0 

[H 

H 

H] 

0 

H 

H 

H 


0 


DiesegemisclitenTypentreten an Stelle der gepaarten Verbindungen. Es können sich 
nun aber nicht beliebige Bestandteile zu gemischten Typen vereinigen, —und hierin 
hegt ein weiterer großer Fortschritt der Erkeuntms,— „sondern nur dann, wenn durch 
Eintritt eines mehrwertigen Radikals an dieStelle von zwei oder drei Atomen Wasser- 
stoff eine Ursache des Zusammenhaltes stattfindet “ Wenn sich zwei Moleküle der 
Typen vereinigen sollen, so kann dies nur unter dem Einfluß eines zweiwertigen Radi- 
kals geschehen, sollen sich drei vereinigen, so ist ein dreiwertiges erforderlich, wie 
z B. für Derivate des Typus H0O3 Radikale wie PO"^ oder C3H./" erforderlich sind. 
PO'" I Phosphorsaure C,Hc"' Glycerin 

H, 1 Olding) H:, "“(iiaohWuRTz) C3H5'", Clj Tnohlorkydrm. 


Tn don folgondoii Zitaten sind kleine Änderungen angebracht, um die dainahge, heute 
mißvoratandhoho AuHdrucks- und Ticzeichmingswoiso der jetzigen anzupassen 
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Es kann aber ein mehrwertiges Eadikal auch die seiner Wertigkeit entspre- 
chende Zahl von WasserstofEatomen in einem Molekül des Typus ersetzen. Ferner 
kann es öfter m die Atomgruppe eintreten und so eme größere Anzahl von Mole- 
külen der Typen vereimgen; man kann so die Pyrophosphor- oder die Pyroschwefel- 
saure vom verdreifachten bzw. verdoppelten Typus Wasser ableiten. Schließlich 
können, und dies ist überaus wichtig, durch mehrwertige Eadikale auch Moleküle 
verschiedener Typen vereimgt werden, und so entstehen die Verbindungen von 
gemischtem Typus. Es ist z. B unter dem Einfluß des zweiwertigen SOg-Eadikals 
eine Vereimgung vom Salzsaure- mit dem Wassertypus möglich* 


HCl 

H 


H 


0 


SOa'' 

H 


CI 

0 Chlorschwefelsaurehydrat, 


oder des Ammoniak- mit dem Wassertypus: 


Hl 


H] 


H 

H 

N 

H 

N 

H 

hI 


SO," 

Sulfam in saure 

ö 

0 

Hl 

Hl 

0 

Hj 

|0 

Hj 


Carbaminsaure. 


Etwas anderes als solche Verbindungen „gemischter Typen'' stellen die früheren 
„gepaarten Verbindungen" auch nicht dar. Der ungeheure Fortschritt aber hegt 
darm, daß nun aus BLekuläs Formeln, in denen die konstante Wertigkeit eine 
Eolle spielt, die Art erkennthoh ist, wie die Paarlinge Zusammenhängen. Diese 
Formeln stehen unsern heutigen, durch Valenzstriche gekennzeichneten Kon- 
stitutionsformeln 


CI 

/ 

SOa 

\ Chlorsulfonsäure 

/° 

H 


H 

CO 

\ 


H 


0 


Carbaminsäure 


bereits außerordentlich nahe und gingen auch sehr bald in solche über. Sie zeigen 
ferner, wie die Bindung von Paarling zu Paarling nicht andersartig ist, als die 
Atombmdung im Grundtypus selber, und dfEnen so den Weg zur Erkenntms des 
Wesens der Eadikale, die nun mcht mehr als etwas Besonderes, Eigenartiges und 
in sich Abgeschlossenes angesehen zu werden brauchen, sondern sich als ein Bruch- 
teil des Moleküls erweisen. In der Tat erkennt Kbkulä nunmehr die Eadikale als 
„mchts weiter als die bei emer Zersetzung gerade imangegrifEen bleibenden Eeste. 
In einer Substanz kann also, je nachdem ein größerer oder geringerer Teil der 
Atomgruppe angegnflen wird, ein kleineres oder größeres Eadikal angenommen 
werden." So kann man in der Schwefelsäure das Radikal SO^, aber auch dasjemge 
SO2 erkennen, ]e nachdem, ob man sie durch Salzbildung in SO4K2 oder durch 
Chloridbildung in SO2CI2 verwandelt. Die Wertigkeit dieser Radikale ist, wie nun 
ohne weiteres erkennthch ist, einzig davon abhängig, wieviele und welche Atome 
von dem Molekül abgeschalt wurden, welches zum Radikal abgebaut worden ist. 


a Bphralm, Valenzlehre 
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So liefert das Molekül CH4, das j a an sicli kein Eadikal ist, ein solches von e 1 n wertiger 
Natur, wenn man ihm ein Wasserstoffatom entzieht, durch Verlust von zwei 
Wasserstoffen entsteht ein zweiwertiges, durch solchen von drei Wasserstoffen 
ein dreiwertiges Eadikal. So erklärt sich durch Substitution gleichwertiger Atome 
die Reihe CH^, CH3CI, CHgClo, CHCI3, CCl4^). So erklärt eich ferner durch Em- 
tritt des einwertigen NOg-Radikals die Reihe Benzol, Nitrobenzol, Dinitrobenzol. 

Hier ist zum ersten Male die Bedeutung der Valenz in ihrem vollen Um- 
fange erkannt imd die Erkenntnis trägt sofort ihre Früchte: sie führt zur Auf- 
deckung der Konstitution der Verbmdungen und zur Beurteilung der Mogbch- 
keit der Substitution*^). Die Tragweite der Entdeckung wurde aber sogar von 
Kekul6 selbst erat allmähbch erkannt. Anfangs war er „weit davon entfernt, 
behaupten zu wollen, daJB die hier gegebene Anschauungsweise vor der (damals) 
gewdhnhchen in allen Fallen den Vorzug verdient“. Man kann es kaum verstehen, 
daß er selbst noch ein Jahr darauf^) „auf Betrachtimgen der Art nur untergeord- 
neten Wert“ legt. Hat man auch „unter Substitution von jeher eine Vertretung 
emer gewissen Anzahl von Atomen durch eme äqmvalente Menge anderer Atome 
verstanden“, so hat er doch nun seinerseits die Äquivalenz durch den neuen Begriff 
der Valenz erst erklärt Und sofort nach Aufstellung dieses Begriffes gelingt ihm 
eme Klassifikation der chemischen Reaktionen^), die sich bis heute als die geltende 
erhalten hat. Die Kenntnis der Wertigkeit erweist sich als Leiterin bei der Be- 
urteilung des gegenseitigen Austausches von Atomen und Radikalen. Sie be- 
herrscht also die eine Klasse der Reaktionen, die E^HKULfi als „wechselnde 
Zersetzung oder doppelten Austausch“ bezeichnet. Sie ermoghcht auch die 
Kontrolle des Vorhegens der zweiten Reaktionsart „Veremigung mehrerer Mole- 
küle durch Umlagerung eines mehratomigen Radikals“ (z. B. HgO + SO3 = H2SO4). 
Wo schließlich die Verwendung der Wertigkeit versagt, liegt die dritte und 
letzte mögliche Reaktionsart vor: „Direkte Addition“ (NHg -1- HCl -» NH4CI; 
PCI3 + CI2 = PCI5). 

„Gewisse Ideen liegen zu gewissen Zeiten m der Luft; weim der eme sie mcht 
ausspricht, tut es kurze Zeit nachher ein anderer.“®) Wieweit Franklands und 
Odlings Ausführungen m KiKULis Unterbewußtsein nachgewirkt haben, laßt 

Arm. 106 , 129 (1858) Hier ergibt Bich durch Analogieschluß, daß der Kohlenstoff vier- 
wertig iflt, vgl. auch Bchon Ann. 104 , 133 (1857), Anm. — Es darf jedoch nicht unerwähnt 
bleiben, daß H Kolbb, Ann. 75, 211 (1850) gewisse Suhstitutionsvorgange bereits vor KekttlR 
richtig erkannt und gedeutet hat. Ssbzelius hatte an der Existenz zusaminengesetzter Radikale 
festgehalten und dieselbe durch die gegluckte Isoherung des Cyans xmd des Kakodyls für 
tatsächlich erwiesen erachtet. Er sah m ihnen unveranderhehe Atomgruppen, m denen ein 
Austausch von Elementen, vor allem gegen solche von entgegengesetzt elektrochemischem 
Charakter, nicht oder wenigstens nicht ohne gänzliche Veränderung der Eigenschaften erfolgen 
könne. Demgegenüber erkannte Kolbb, daß die organischen Radikale veranderhche Atom- 
gruppen seien, m denen sogar die stark negativen Reste CI, Br, NOg an die Stelle des als 
elektropoBitiv geltenden Wasserstoffes treten können, ohne daß eme volhge Veränderung der 
Eigenschaften erfolgen müsse Über Kolbbs Anteil vgl. die histonsch-kritiBohe Studie über 
das Verhältnis der Valenzlehre zur elektrochemischen Theorie von A Rau, J. pr. Ch. (2) 20, 
209(1879). — *) Ann. 106 , 160 (1868) — ^) Uber die Konstitution und die Metamorphosen 
der ohenuschen Verbmdungen und über die chemische Natur des Kohlenstoffs Ann. Phys 106 , 
129 (1868). - ®) KekuuS, Ber 23, 1304 (1890) 
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sicli nicht feststellen, in später erschienenen Auflagen seines Lehrbuches erwähnt 
er sie nicht und bei anderer Gelegenheit^) sagt er: „Wenn ich mich nicht täusche, 
bin ich derjenige, welcher den Begrifi der Atomigkeit (d. h. Wertigkeit) der Ele- 
mente in die Chemie eingefuhrt hat.“ Jedenfalls hat er ihn zuerst definiert. 

Ob er dabei der erste war, der ein Gefühl für die liohtigen VerhSltnisse besessen hat, mag 
fraglich sem; manche Chemiker schreiben dies Verdienst Kolbb zu, der sicherlich in vieler Be- 
ziehung schon richtig gesehen hat, ohne aber seiner Ahnung den entscheidenden Ausdruck 
geben zu können. Er hatte bereits die organischen Körper als Abkömmlinge anorganischer 
Verbindimgen betrachtet, aus denen sie durch wunderbar einfache Substitutionen entstanden 
seien®), und er leitet die Alkohole, Aldehyde und Carbonsänren sämtlich vom gleichen Grund- 
korper, der Kohlensäure, ab, eine Ableitung, die ihm eben nur gelang, weil allen diesen Verbin- 
dimgen der vierwertige Kohlenstoff zugrunde liegt. KhkuijSs Ausweg aus der Sackgasse der 
alten Theorien fand aber Kolbu nicht. Es ist wohl so, wie Blohstbaxd^) es emschätzt: 
„Kolbb lieferte die entscheidenden Beweise für die Sache an und für sich, KsEULiä hat 
zur näheren Fixierung derselben wesenthch beigetragen“ und: „Kaum möchte ein anderer 
Chemiker mit demselben Hechte wie Kolbb als Urheber der Lehre von der Sättigungs- 
kapazität des Kohlenstoffs angesehen weiden dürfen.“ Es sind aber mcht alle Historiker der 
Chemie dieser Meinung^). 

§ 8. Die Fostlegung einiger fundamentaler Wertigkeiten. Die Selbstverkettung. 
Die Herleitung bestimmter Wertigkeit ergab sieb zuerst aus den Typen 
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die sieb als die Wasserstoffverbindungen 1-, 2-, 3- und 4- wertiger Elemente beraus- 
gestellt batten. Naebdem überhaupt der Wertigkeitabegriff erfaßt war, folgte aus 
der Existenz dieser Typen die Einwertigkeit der Elemente Wasserstoff und Chlor, 
die Zweiwertigkeit des Sauerstoffs, die Dreiwertigkeit des Stickstoffs und die Vier- 
wertigkeit des Kohlenstoffs. Aus den Nebentypen bzw. aus Analogieschlüssen 
folgte weiter die Emwertigkeit der übrigen Halogene, die Zweiwertigkeit von 
Schwefel, Selen und Tellur, und die Dreiwertigkeit von Arsen und Antimon. Aber 
bezüglich etwaiger anderer Wertigkeiten dieser Elemente fehlten die exakten 
Grundlagen, ebenso für die Wertigkeit der meisten anderen Elemente, wenn man 
nicht auf bloße Analogieschlüsse abstelleu woUte. Das periodische System, das 
später vielfach Klarheit zu bringen vermochte, war damals noch nicht aufgesteUt, 
und aus der bloßen Analyse war zwar die Äquivalenz herzuleiten, mcht aber das 
Atomgewicht, es sei denn, daß ein Element m mehreren Oxydationsstufen vorkam 
oder daß Isomorphismus oder spezifische Warme unzweideutige Hinweise gaben. 
So heß sich z B. die Wertigkeit des Bleies nicht einwandfrei feststellen Die 
Analyse des Chlorides führte zwar zur Formel PbCl 2 , aber die Existenz des Blei- 
methyls, Pb(CH 3 ) 4 , zeigte dies Element gleichzeitig als vierwertig, so daß auch 
für das Chlorid die Verkettungsformel. 

Z. Cb. 1864, 689. — ®) Vgl. Ann. 118, 293 (1869). — ®) Chemie der Jetztzeit. Heidelberg 
1869,110,133. — ■*) Vgl. Hjelt, S. 221; Über den Einfluß der Valenzlehre auf die chemische 
Theorie: Wabbxtw, Phil Mag (4) 31, 283(1866), Betrachtungen über Wertigkeitalehre. Clabkb, 
Chem. N. 23, 89 (1871). 
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Ck X }1 Cl2=Pb-Pb=a 

Tb = Pb: oder | | 

Cl/ \C1 Cl2=Pb-Pb=Cl2 

in Betracht gezogen wurde In ähnlicher Weise mußte das Eisen, der Verbin- 
dung EegClg nach, ebenso das Aluminium gemäß der Verbindung AlaClg mehr 
als dreiwertig seiu. 

Die Möglichkeit, daß sich mehrere gleichartige Atome unter Verwendung ihrer 
Valenzen aneinanderketten können, die bekannthch m der Chemie des Kohlen- 
stoffs die allergrößte Bedeutung hat, war schon gleich bei Aufstellung der Valenz- 
lehre von EIekulä^) und gleichzeitig von Coupbr®) erkannt worden. Nur unter 
Annahme solcher Verkettung ließ sich die fast ausnahmslos auftretende Vier- 
wertigkeit des Kohlenstoffs erklären, die bei den Verbindungen mit nur 
einem Kohlenstoffatom, wie CH4, dessen Chlordenvaten, COg, COClg, CSg usw. 
sofort in die Augen springt Bei Verbindungen, die mehrere Kohlenstofiatome 
enthalten, wird bei Annahme der Selbstverkettung ,,ein Teil der Affimtat des einen 
gegen einen ebenso großen Teil der Affim tat des andern gebunden“ (Kbkul^:). 

Eine bis heute nicht geklarte Frage ist, wie weit man die Verkettung gleich- 
artiger Atome auch bei anderen Elementen als Kohlenstoff in Valenzformeln an- 
nehmen darf“^) Ihre Losung hangt, wie wir jetzt wissen, von der Kenntnis der 
Polarität der Mokkule ab. Die Erfolge der Kohlenstoffchemie verlockten anfangs 
dazu, der Möglichkeit der Selbstverkettung eme allgememe Ausdehnung zu geben. 
Wir sahen oben, wie man aus der Existenz der Moleküle FegClo bzw. AlgCle auf eme 
höhere als Drei Wertigkeit des Eisens oder Aluminiums schloß. Selbst heute sind 
wir uns nicht volhg klar darüber, ob man etwa m den Mercuroverbmdungen mit 
ausscldießhch zweiwertigem Quecksilber zu rechnen habe, ob im Borwasserstoff, 
BjHg, das Bor, wie der Kohlenstoff im Äthan, vierwertig sei, ob m Verbmdungen 
wie S4N4 oder P12S6 Valenzbeziehungen zwischen gleichartigen Atomen bestehen, 
die denen des Kohlenstoffs ähnlich sind oder mcht Auf diese Dinge wird spater 
noch ausfuhrhch einzugehen sein. 

Jedoch wissen wir heute, daß es Kräfte verschiedenartiger Natur eem können, welche 
die Aneinanderkettung gleichartiger Atome hedmgen, daß z. B. die Verkettung zweier Kohlen - 
Stoffatome ein andererVorgangist, als dieVerknüpfung zweier Aluminium -oder Eisenat ome 
in deren Halogenverhindimgen. Es war nur eine Umschreibung der Vorgänge, als M. Tbatibb®) 
darauf hinwi^, daß man zwar für das Aluminium atom kerne andere als die Dreiwertigkeit 
annehmen dürfe, daß aber zwei Atome „unter gegenseitiger Sättigung ihrer Valenzen ein Mole- 
kül bilden, das als solches, ohne direkten Zusammenhang mit den Valenzen semer Atome, 

1) LoTHAJa Mbthb, Mod Theorien der Chemie 4 Aufl., 338. — Aon 106 , 154 (1858). 
— ®) C. r. 46, 1157 (1858); Ann. Chim, Phys (3)63,469(1858). — ^) Coupbb erkennt bereits 
sehr richtig, daß der Kohlenstoff durch die Eahigkeit semer Verkettung mit gleichen Atomen 
eme Sonderstellung unter den Elementen einnimmt. Er unterscheidet „affimt6 de degiA“ 
und „affinit6 dlective“, und versteht unter ersterer etwas ähnliches wie die heutige Wertig- 
keit, unter letzterer aber die Eahigkeit, diese Wertigkeit gegenüber anderen Elementen zum 
Ausdruck kommen zu lassen (Wahlverwandtschaft); die Wahlverwandtschaft gegenüber 
seinesgleichen erkennt er als für Kohlenstoff oharaktenstisch Indem er die „affinit^ ölectives“ 
durch Striche zum Ausdruck bringt, schafft er übrigens gleichzeitig die Konstitutions - 
formein, deren wir uns noch heute bedienen und deren konkrete Natur die chemische For- 
schung so glücklich unterstützt hat. - *) Ber. 19, 1117 (1886). 
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aeohswertig ist“. Alle Aluminimnverbindungen seien also solche des Moleküls. Es ist nicht er- 
sichtlich, wie hei der Molekülbildung neue Valenzen entstehen sollen. Die Beschäftigung 
mit den Molekulverbitidungen war aber damals noch nicht mtenaiv genug, um verstehen zu 
InagpiTij daß 68 sloh im Ala^ Molekulverbindung von 2 AlClj handelt, die mit den 

(Haupt)valenzen der Komponenten nichts zu tun hat. Jedoch hat bereits Riohabz^) ganz nch- 
tig erkannt, daß es sich bei derartigen Verkettungen um eine andere Art von Kräften handeln 
müsse, als diejenige ist, welche die gewöhnlichen Valenzen hervorruft. 

Die Annahme der Bmdung von Atom zu Atom gleichen Elementes ist übngens 
auch zur Zeit von Kekul^: und Couper mcht völlig neu gewesen. Sie erinnert an 
die Annahme der Doppelatome von Berzelius (vgl. S. 4), ist aber insofern 
von ihr verschieden, als sie eine höhere als die Einwertigkeit zur Voraussetzung 
der Bindung macht, wenn die Moghchkeit bestehen soll, daß noch andere Elemente 
an das Molekül herantreten. „Wenn der Wasserstofi“, sagt Couper, „sich mit sich 
selbst verbmden konnte, so mußte man die Verbindungen H4CI4, HgCl^, HgClg 
bilden können.“ Wenn einwertige Atome sich unteremander bmden, so kann zwar 
gleichfalls ein Molekül entstehen (Hg, Clg), aber dies ist bereits gesättigt, es hat 
keine freien Valenzen mehr. — 

Die Annahme der Selbstverkettung bei vielerlei Elementen führte sche- 
matisch zu sehr bequemen Resultaten. Setzt man sie beim Sauerstofi voraus 
— wo sie ja in den Peroxyden auch heute noch nicht abzustreiten ist — , so ergeben 
sich als Formeln der Perchlorsaure bzw. Schwefelsäure: 

Cl-O-O-O-O-H bzw. H-O-O-S-O-O-H, 

in denen die Wertigkeit des Chlors bzw. Schwefels die gleiche geblieben ist wie im 
Chlor- bzw. SchwefelwasserstofE. Sämtliche SauerstofEsauren des Chlors Ließen sich 
so unter Zugrundelegung der Emwertigkeit dieses Elementes formulieren. Durch 
solche Kettenformeln hat man spater sogar die Konstitution komplizierter Kom- 
plexverbmdungen erklären wollen, z. B. die von K2Pt(CN)4, PtClg, 4 : NHg^), oder 
von K4CdCl8®), allerdings beim Chlor unter Erhöhung seiner Wertigkeit* 

/Cl-K 

(CN)-(CN)-K /NH, -NH, -CI 

Pt/ Pt. Cd Cl-K 

/(CN)-(CN)-K \VH3-NH3-Cl \^yC\-K 

\\~K 

Die sehr zahlreichen Grunde, die gegen die Annahme solcher Formeln sprechen, 
amd zu bekannt, als daß sie hier aufgefuhrt werden mußten. Die Deutung dieser 
Verbindungen geschah spater bekanntbch in ganz anderer Weise. Schon Blom- 
STRAND^) hat für die Perjodsaure, für die Sauren des Schwefels u. a m ganz 
richtig erkannt, daß die Kettenformeln sich mit den chemischen Tatsachen nicht 
in Emklang bringen lassen und daß wenigstens bei denjenigen Verbmdungen, die 
wir heute als Hauptvalenzverbindungen bezeichnen, von der Konstanz der Wertig- 
keit abgegangen werden muß. Schon allein die Tatsache, daß die unterchlorige 
Saure labiler ist als die Perchlorsaure , sprach damals genügend gegen die 

1) Ber. 21, 1676 (1888). - ®) Blomstband, 331 - ®) J Remshn, Am. ehern. J 11,291 
(1889), 14, 81 (1892). - «) Blomstrand, S 167- 
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Kettenformel Daß gerade Blomstrand selbst für die Koordmationsverbrndungen 
die Kettenformeln eingefuhrt bat, ist em merkwürdiges Zusammentreffen^) ■ 

§ 9. Der Streit um die Konstanz der Wertigkeit. Es gibt Erkenntmsse, welche 
schlaglichtartig das Dunkel erhellt und ganze Wissensgebiete plötzhch durch- 
leuchtet haben Die Feststellung des BegrifEes der Wertigkeit der Elemente hat 
zu diesen nicht gehört Die Auswirkung dieser Erkenntms war teilweise schon 
vorausgenommen, teilweise folgte sie erst langsam spater nach, ähnlich wie der 
Sonnenaufgang selbst keine sehr bedeutende Vermehrung der Helhgkeit bewirkt; 
die ihm vorangehende Dämmerung hat allmählich das Dunkel gelichtet und die 
Erkenntnis der Erschemungen ermöglicht, schon bevor das Tagesgestim selbst 
dem Auge sichtbar wird So ist auch der Begriff der Wertigkeit nicht plötzhch er- 
standen, sondern er hat sich aus der Gesamtheit der Erfahrungen ergeben. Er ist 
weniger durch einzelne grundlegende Esrperimentalarbeiten, als durch die aU- 
mahhch fortschreitende Reifung der Ansichten ans Licht gekommen. Das sieht 
man an seiner vielfachen Behandlung in den zahlreichen Lehrbüchern, die um 
das Jahr 1860 erschienen oder neu herausgegeben sind (diejemgen von Erlen- 
MEYER, Kekulä, Gerhardt, Kolbb, Limprioht, Odling, Hofmann u a.). Die 
Erkenntms, daß der Wertigkeit der Elemente eine außerordenthche Bedeutung 
zukomme, hat sich dann im siebenten Jahrzehnt des 19. Jahrhunderts allmahhch 
durchgesetzt. 

Aber es war noch kerne Bmigung darüber erzielt, was man eigenthch als Wertig- 
keit anzusehen hatte und wie dieselbe zu definieren sei. Und da unausgesprochener 
oder ausgesprochener weise die Defimtion von verschiedener Seite verschieden 
gegeben wurde, bestanden besonders in der quantitativen Beurteilung dieser 
Eigenschaft unter den Chemikern noch Differenzen, deren erhebhchste dann zum 
Ausdruck kam, ob man die Wertigkeit emes Elementes als konstant oder als 
veränderlich aufzufassen habe. Verschiedene Autoren haben ihre und ihrer Vor- 
gänger Ansicht darüber in Büchern ausführlich niedergelegt, von denen besonders 
Blomstrand^), Lothar Mbyer^) und Ad. Wurtz*) genannt seien. 

Die Mehrzahl der Chemiker sahen die Valenz als veränderlich an, wenigstens 
diejeruge der Elementatome, wenn nicht die der Radikale. Kekulä dagegen erhob 
seine gewichtige Stimme für die Unveränderlichkeit der Valenz, und Mbn- 
delbjepp, Ladbnbitrg, Abegg u. a schlossen sich ihm an. Der Begründer der 
Valenzforschung, Frankland, hatte in seiner einführenden Arbeit (vgl. S. 13) 
seinen vergleichenden Betrachtungen die Arsenverbindungen AsS, AsgOg und AsgOg 

Immerhin muß betont werden, daß die von ihm angenommenen Verkettungen anderer 
Natur smd ola diejenigen, welche einer Formel K-0-0— 0— 0— CI zugrunde liegen. Er sieht 
nämlich (Ber. 4, 40, 639 [1871]) m den Komplexverbmdungen „gepaarte“ Verbindungen fast 
im Sinne von BiiBZMJtrs, und mmmt m den in ihnen enthaltenen Molekülen extraradikale 
Angriffspunkte an, die sich von den intraradikalen unterscheiden. So gibt er für Ammoniak 

das Symbol J [, in wolchem die Punkte die mtrarodikalen, die senkrechten Striche die 

extraradikalen Angriffspunkte darstellen, und eme Verkettung zweier Ammomakmolekule, 
wie sie oben formelmaßig ausgedruokt wurde, wurde in der Sprache seiner Symbole wie folgt 
auBsehen: | ~ Chemie der Jetztzeit Heidelberg 1869, vgl. S. 102 bis S 189. 

- ®) Moderne Theorien der Chemie. 4. Aufl. Breslau 1880, vgL besonders S 325 bis 377. — 
*) Die atomistisohe Theorie Leipzig 1879, vgl. besonders S 203 bis 249 



§ 9 Der Streit um die Konstanz der Wertigkeit 


oder die Zinnverbindungen SnO und SnOo zugrunde gelegt. Ihm war offenbar der 
Gedanke gar nicht gekommen, daß die Valenz unveränderlich sem könne. Die 
wechselnde Valenz für Stickstoff hatte ebenso Gerhardt in seinem Lehrbuche 
(1854) angenommen; Williamson, Wurtz, Couper, Kolbe^) und van Kerk- 
HOFE^) hielten sie auch für andere Grundstoffe gegeben. Von besonderem Inter- 
esse ist die Auffassung Kolbes, daß wechselnde Valenz schon deshalb vorhegen 
müsse, weil die Elemente sich mcht nur m konstanten, sondern auch in 
multiplen Proportionen veremigen. Wir sehen hier endhch die Herleitung des 
Valenzbegriffes aus dem Proportionengesetz, die schon so lange hätte erfolgen 
können. Die wechselnde Valenz ist „der erneuerte Ausdruck für das alte Gesetz 
der multiplen Proportionen“. Der erste, der übrigens ausdrücklich auf das Vor- 
liegen verschiedener Sattigungsstufen hingewiesen hatte, war wohl ebenfalls 
Kolbe®) gewesen. 

Die Chemiker dieser Richtung sahen immerhin als besonders wichtige Valenz- 
stufe diejenige an, m der die Valenz den höchsten Wert besitzt, in der also, wie 
Brlenmeyer^) sich ausdruckt, gesättigte Verbindungen vorliegen, wahrend die- 
jenigen mederer Valenzstufen ungesättigt sind Erlenmeyer hatte von „Affi- 
ni valenten“ gesprochen, die er als jeweilig mit der Einheit H korrespondierend 
ansah. Für den höchsten funfwertigen Stickstoff betrug die Große des Aifimvalentes 
14/5 oder 2,8, für den sechswertigen Schwefel 32/6 oder 5,33. Er nahm an, daß die 
Zahl dieser Afjinivalente eine ganz bestimmte, unveränderliche sei, daß aber nicht 
alle diese Affinivalente m Tätigkeit zu treten brauchten. 

Der Versuch Erlenmeyers, die Äquivalente der Atome unter Berücksichtigung 
des „Affinivalentge Wichtes“ als Einzelwesen zu betrachten, ist übrigens nicht glück- 
lich. Um mit Blomstrand®) zu reden, hat em aus einer Billardkugel heraus- 
geschnittenes Drittel nicht mehr die Verwendungsfähigkeit, wie im Verband mit 
den übrigen zwei Dritteln, es ist unnutz geworden. So hat auch ein Fünftel eines 
Stickstoffatoms an sich keine Funktion; zwei Hälften eines Äthylenmolekuls sind 
kein Äthylen mehr. Affinivalente, d. h. diejenigen Atomteile, denen em Äquivalent- 
gewicht zukommt, haben höchstens eine abstrakte Bedeutung. 

Die Kenntnis der verschiedenen Anschauungen, die in den sechziger Jahren 
bezüghch der Konstanz der Valenz herrschten, vermittelt am besten die Darlegung 
emes Streites, der damals zwischen Wurtz und Naquet®) emerseits und Kekul^;’) 
anderseits ausgetragen wurde, von denen die ersten die Veränderlichkeit, der 
letztere die Unveranderlichkeit der Valenz verteidigte. Beide haben in ihrer 
Art recht. Wenn auch BIekule in Einzelheiten weit vorbeigreift, so erkennt er doch 
schon damals den Unterschied zwischen Hauptvalenz- und Koordinationsverbin- 
dungen, der erst viel spater seiner Bedeutung nach gewürdigt wurde und den er 
ubngens schon früher (vgl S 18) proklamiert hatte. 

Naquet bespricht die Wertigkeit der Elemente Schwefel, Selen, Tellur und 
Sauerstoff In Erkermtms der verschiedenen Definitionsmoglichkeit der Wertigkeit 

1) J pr Ch (2) 4, 241 (1871) - 2) Aroh N6erland 1, 68 (1867). - ») Lehrb., 1854. 
- *) Z Cb. 6, 65, 97, 609 (1863), 7 , 1, 72, 628 (1864); vgl ancb sein Lehrbuch der orgonisobea 
Chemie I, 22. — ®) Chemie der Jetztzeit, 84, 120. — ®) C. r 68, 381, 675 (1864), Z Ch 7 , 
679 (1864). - ’) C r. 68, 510 (1864), Z Ch 7 , 689 (1864) 
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macht ex darauf aufmerksam, daß man von zwei verschiedenen Dingen rede, wenn 
man den maximalen Substitutionswert und wenn man den ]eweihgen, der nicht 
der maximale zu sein braucht, erörtert Maximal könne natürlich nur ein Wert 
sem, außerdem aber können noch germgere Werte m Erscheinung treten Pur 
Schwefel, Selen und Tellur hatte man bis dahin meist die Zweiwertigkeit ange- 
nommen, im Hmblick auf ihre Wasser stofiverbindungen und viele andere, es sei 
aber zweifellos, daß diese Elemente auch vierwertig auftreten können, im Hm- 
blick auf ihre Halogenverbmdungen, wie SCI4. (Von sechswertigem Schwefel spricht 
Naqtjet noch meht.) In Anbetracht der großen Ähnlichkeit des Sauerstoffs mit dem 
Schwefel sollte man nun auch für den Sauerstoff Vierwertigkeit voraussetzen, aber 
solche sei niemals beobachtet. Ist sie demnach abzustreiten? Nach Naquet nicht, 
denn das Nichtauftreten emer Wertigkeit beweist mcht immer ihr Nichtvorhanden- 
sem Blei z. B. ist gegen die meisten Reste und Elemente zweiwertig, gegen einige 
wemge aber vierwertig Es heße sich nun wohl denken, daß diese wenigen bisher 
noch unbeobachtet geblieben sind, ja, daß überhaupt keine vierwertigen Verbm- 
dungen herstellbar smd, obgleich das Element wirklich vier Angriffspunkte hatte. 
Denn es sei nicht genügend, daß die Angnfispunkte vorhanden seien, es müsse 
auch das G-egenelement so beschaffen sem, daß es von diesen Angriffspunkten 
Gebrauch machen könne, die man sich roh wohl als Haken besonderer Form 
vorstellen könne Überhaupt sei ja wohl die Reaktionsfähigkeit eines Atoms von 
unbekannten Eigenschaften desselben, wie Form, Volumen usw, abhängig. So kann 
nun sehr wohl auch der Sauerstoff vierwertig sein, aber es sei bisher noch kein 
Element gefunden, welches die vier Wertigkeiten auszunutzen versteht, und es 
sei sogar mogbch, daß überhaupt kein solches Element existiere, was dennoch der 
Tatsache keinen Emtrag tut, daß der Sauerstoff von Natur vierwertig ist. 

In dieser Arbeit eilt Naquet in drei Punkten semer Zeit weit voraus. Erstens m 
der voUen Erkenntnis dessen, daß die Verbmdungsfahigkeit emer Gruppe oder 
eines Atoms vom Gegenatom abhängig ist, daß eie also m sich nichts Absolutes 
ist. Zweitens in der Erkenntnis, daß man aus den beobachteten Oxydations- 
stufen mcht auf die überhaupt möglichen schließen darf, wie dies viel spater 
Lothab Wöhler, z. B. für Metalloxyde gezeigt hat. Drittens dann, daß die Form 
der Moleküle von wesentlichem Emfluß auf ihre Wertigkeitsbetatigung ist. 

Kexul^is Antwort befaßt sich hauptsächhch damit, ob überhaupt eme ver- 
schiedenartige Defimtion der Wertigkeit imter Berücksichtigung von nicht maxi- 
maler erlaubt ist. Er memt, daß die „Atomizitat (Wertigkeit) der Grundstoffe eine 
fundamentale Eigenschaft der Atome sei, welche ebenso unveränderlich sei wie die 
Atomgewichte.“ Die Tatsache, daß Verbmdungen existieren, aus deren Formel die 
Wertigkeit des Elementes nicht ohne weiteres erkennbar ist, erklärt Kekul6 aus 
»zwei Annahmen' 

1. Die Wertigkeit ist schembar zu klein. Beispiel* Mercuroverbmdungen. In 
diesen ist das Quecksilber nach wie vor zweiwertig, eine Wertigkeit wird aber da- 
durch verbraucht, daß sich zwei Quecksilberatome anemanderketten. Wir haben 
es mit (Hgg)" zu tun. Kbkül^: mmmt hier also die gleiche Verkettung der Atome 
an, die ihn bei Kohlenstoff zu großen Erfolgen geführt hatte. In der Tat ist es mcht 
notig, im Äthan dreiwertigen Kohlenstoff anzunehmen 
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2. Die Wertigkeit ist scheinbar zu groß. Beispiele: PClg, NH4CI, SeCl4 und 
JCI3. Es handelt sich hier um Verbindungen „zweiter Ordnung“ Sie smd auf- 
zufassen als PClg.Cla, NHgjHCl, SeCl^jClg und 101 , 01 , Diese Verbindungen ver- 
danken ihre Zusammensetzung nicht nur der Wertigkeit der Einzelatome, sondern 
noch einer weiteren Fähigkeit der Moleküle, sich miteinander zu vereinigen. Sie 
unterscheiden sich in ihrem Verhalten von denen erster Ordnung dadurch, daß sie 
im Gaszustand nicht beständig sind. 

KjEKUL^: sucht hier also die Unveranderlichkeit der Valenz dadurch zu retten, 
daß er die spater als Nebenvalenz- oder Koordinationsverbindungen bezeichneten 
Substanzen (Molekularverbindungen) von den Hauptvalenzverbmdungen abson- 
dert Daß er diesen Unterschied erkannt hat, ist eine gemale Leistung, die es ver- 
zeihhch macht, daß er über das Ziel hinausgeht, alles mit der Konstanz der Valenz 
deuten will und sogar einen Schluß zieht, der an Sophismus mchts zu wünschen 
läßt. Er schreibt nämlich im Hinblick darauf, daß Naquet aus der Formel JCI3 
auf die Dreiwertigkeit des Jodes schließen will- „Em derartiges Eaisonnement 
laßt sich nicht mit Gründen bekämpfen, es fuhrt sich selbst ad absurdum. Es genügt 
in der Tat, wenn die Drei Wertigkeit des Jodes angenommen wird, die Verbindungen 
PJ3 und TeJ4 zu betrachten, um sich zu überzeugen, daß der Phosphor neunwertig 
und die Wertigkeit des Tellurs gleich 12 ist. Und da weiter das Ohlor ofienbar 
gleiche Wertigkeit besitzt wie das Jod, so beweist die Existenz der Verbindung 
JCI3, daß das Jod nicht mehr drei-, sondern neunwertig ist usf.“ EjJKULi: fängt 
sich hier m der Schlmge seiner eigenen Gedanken, indem er doch wieder die 
Konstanz der Wertigkeit voraussetzt und nicht einsieht, daß das Jod im TeJ4 
eben nicht dreiwertig zu sein braucht. 

Diejemgen Chemiker, welche nur eine Wertigkeit als bestehend zugeben, 
werden vor die Frage gestellt sem, welches denn die eigenthche Wertigkeit eines 
Elementes ist, wenn dasselbe sich m verschiedenen Stufen verbindet. Häufig 
wird diese Frage mit voUiger WiUkurlichkeit behandelt; eme beliebige Verbindung 
wird als der „Valenz“ der Elemente entsprechend herausgegrifien, alle übrigen 
gelten als Molekulverbindungen^). Selbst der so logisch denkende Kbkule beant- 
wortet diese Frage m sehr angreifbarer Weise. Er ersieht die wahre Wertigkeit aus 
der Weise, wie sich die Elemente am liebsten verbinden und welche Zahl für die 
Annahme am besten paßt. Für Phosphor z. B. schließt er auf die Drei Wertigkeit, 
„vielleicht nur“, memt Blomstrand^), „weil die Typen alter smd als die Wertig- 
keit (der Typus PH3 war ja anerkannt), obgleich doch der Phosphor viel ,Lieber‘ 
fünfwertige Verbmdungen her verbringt “ 

Naquet hat die Schwache der KEKUL^ischen Beweisführung nchtig erkannt. 
Er leugnet mcht die Existenz von Koordinationsverbindungen, aber er sieht die- 
selben nicht dadurch defimert, daß sie im Gaszustand zerfallen, denn bei mehr 
oder weniger hoher Temperatur zerfallen auch solche Körper, die Hauptvalenz- 
verbindungen smd. Für ihn ist das Kriterium der Koordinationsverbindung dann 
gegeben, daß diese bei chemischen Umsetzungen nicht im ganzen, sondern in ihren 
Einzelbestandteilen reagieren So sind z. B. die Kristallwasserverbindungen 

Z. B. GLtOKSMANN, Über die Quantivalenz Leipzig u. Wien 1891, Ref. Z. ph37S. Ch. 
9, 624 (1892) — Cbemie der Jetztzeit, S 122. 
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Molekularverbinduiigeii. Phospliorpeiitaclilorid. aber reagiert durcbaue als ein- 
heitlicher Körper. 

KEKULiis Ansicht von der XJnveranderlichkeit der Valenz wurde dennoch noch 
lange auch von hervorragenden Chemikern geteilt Mbndblejepp^) sieht in der 
Annahme wechselnder Valenz schon bemahe em Aufgeben des Valenzbegriffes 
selber. „Der An-fn.-ng aum Verfall dieser Lehre ist durch die Annahme von dem 
wechselnden Wert von den freien Affinitäten, von der latenten Wertigkeit gemacht, 
denn die Grundprmzipien dieser Lehre haben dadurch ihren Halt verloren.“ Nicht 
viel anders druckt sich Ladbnbubq- aus^). 

Recht Überzeugend hat dagegen Brauner^) für eme Reihe anorganischer Ele- 
mente dargetan, daß man ohne die Annahme inkonstanter Valenz die Verbindungen 
nicht erklären kann, indem er auf die fluchtigen Halogenverbindungen der 
Metalle hinwies Wenn es beim Phosphor noch als moghch erscheint, das Penta- 
chlond vom dreiwertigen Element abzuleiten, indem man es als Molekular- 
verbindung PClgjClg auffaßt, so geht dies für das Fluorid PFg nicht mehr an, 
weil dies ohne Zersetzung verflüchtigt werden kann. Vielleicht noch schlagender 
spricht aber die Existenz des Chromhexafluorids und des Wolframhexa- 
chloridsfurdie Annahme der Sechswertigkeit dieser Metalle, sowie des Mangan- 
heptafluorids für die Siebenwertigkeit des Mangans Es wird danach niemand mehr 
das Kahumpermanganat bzw. Kaliumchromat als 

I n 

Ma_0-0-0-0~K bzw. R-O-O-Cr-O-O-K 

erklären wollen In gleicher Weise folgt die Sechswertigkeit des Schwefels aus der 
Existenz der Verbmdung SFg. Da außerdem im Schwefelwasserstoff der Schwefel 
mcht anders als zweiwertig angenommen werden kann, so ist die Mdghchkeit des 
Vorkommens von Elementen in Verbmdungen mit verschiedener Wertigkeit 
nicht mehr anzuzweifeln. 

In Übereinstimmung mit dem oben Dargelegten spricht Brauner folgende 
Sätze aus, denen wir uns noch heute ansohließen können' „Die Elemente besitzen 
eme bestimmte höchste Sättigungskapazitat (Grenzwert), die aber nicht in allen 
Verbindungen erreicht wird. Der Grenzwert ist konstant, die Valenz aber ver- 
anderhch “ 

Wenn man natürhch, wie viele Chemiker dies tun (z B. Hinrichsbn^)), unter 
Valenz nur die Maximalvalenz versteht, so ist selbstverstandhoh ein Wechsel 
derselben ausgeschlossen. Es kann dann aber mcht bestntten werden, daß häufig 
em Teil der die Valenz bedmgenden Kkafte unbenutzt bleibt und es tritt dann die 
erneute Frage auf, warum es mdghch ist, daß em solcher Restteil, und gerade 
einer von dieser Große, bleibt 

Es wird im wesentlichen von der Definition der Valenz abhangen, ob man 
derselben emen konstanten oder einen wechselnden Wert zuzuerkennen hat. Eine 
Defimtion, wie sie A Werner gibt (vgl. S. 30), schließt schon durch sich selbst 
die Unveranderhchkeit der Valenz aus Mit Recht weist Janowsky®) darauf hm, 

Ann Suppl. 8,216(1872). - *) EntwioMungsgesohichte der Chemie 1869, 308. - ®) Monatsh. 
3,32(1882). - *) Über den gegenwärtigen Stand der Valenzlehre. Samml. ohem. u. ehern. - 
teohn. Vortr. 7, 189 (1902). - ®) Ber. 0, 696 (1870). 
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daß, wenn man die Valenz als einen konstruierten BegrifEbetraoiitet, es sich überhaupt 
nicht darum handelt, zu fragen, ob sie konstant oder variabel ist, sondern nur, ob es 
logischer und vorteilhafter ist, ihr die eine oder die andere Bedeutung unterzulegen. 

Die Entwicklung der Valenzlehre ist von jeher durch unklare Erfassung grund- 
legender BegnfEe gehemmt worden. Auch für die Erage nach dem konstanten oder 
wechselnden Wert der Valenz erwies sich eine Verwirrung als verhängnisvoll, die 
durch Vermengung der Begriffe „Valenz“ und „Affinität“ entstanden war. Indem 
man die den Atomen innewohnende chemische Kraft nicht als variabel ansehen 
wollte, verkannte man, daß diese Kraft (Affinität) zuweilen nicht zu voller Aus- 
nutzung kommt, was sich in der Zahl der gebundenen Bestandteile bemerkbar 
macht. WuBTZ war wohl der erste, der dies durchschaut hat. Aber selbst ausführ- 
licher Hinweis auf dies Mißverständms (z. B. durch Michaelis^)) vermochte den 
Irrtum moht auszurotten, der bis ms 20. Jahrhundert auch bedeutende Chemiker 
noch umfangen hielt (Vgl. „Definition der Valenz“, S. 29.) 

Immer wieder mußte darauf hmge wiesen werden, daß Valenzänderung eine 
Folge der Affinitätsanderung sem könne. Da wurde denn nun zuweilen ubers Ziel 
geschossen, indem die Valenz als etwas Konstantes und ihre mangelhafte Betäti- 
gung m nicht maximal valenten Verbindungen nur als Folge eines Affinitatsdefizits 
betrachtet wurde. Abegg und Hinbiohben^) z. B. diskutieren die Bedeutung der 
Temperatur für die Verbmdungsfahigkeit der Elemente in diesem Sinne, welche 
übrigens schon Wurtz (vgl S. 31) und andere klar erk 
suchen darzulegen, daß die eigentliche Valenz konstant is 
aussprechen, daß sie die ,,Maxitnalvalenz“ meinen. Für die Festlegung der „je- 
weiligen“ Valenz hätten ihre Ausführungen keine Bedeutung). Wenn bei hoher 
Temperatur, so meinen sie, PClg in PCI 3 und Cl^ gespalten ist, so ist diese Spaltung 
aus Gründen des Masseuwirkungsgesetzes doch memals vollständig, man kann 
also nicht sagen, daß funfwertiger Phosphor bei der in Frage kommenden hohen 
Temperatur nicht besteht. In Verbindung mit Fluor ist er ja bei dieser Temperatur 
auch sehr wohl noch vorhanden. Wohl aber kann man sagen, daß bei dieser Tem- 
peratur die Affinität nicht ausreicht, die Pentavalenz in noch größerem Um- 
fange in Erscheinung treten zu lassen. Was also mit der Temperatur wechselt, ist 
die Affinität, moht die Valenz. Jedenfalls ist ein plötzliches Erscheinen und 
Wiederauftreten von Valenzen bei Temperaturwechsel ausgeschlossen. Übrigöns 
wächst auch bei sinkender Temperatur der Maximalwert der Valenz mcht bis ins 
Unendliche, sondern eben nur bis zum maximalen Sattigungsvermogen, einer kon- 
stanten Größe. Wir kennen keine Kohlenstoffverbmdung, die höher als vierwertigen 
Kohlenstoff enthält. In diesem Sinne ist also die (Maximal)valenz konstant, sie 
tritt nur nicht immer völlig in Erscheinung. 

Die Maximalvalenz ist nach Abegg und Hineichsen die den Elementen inne- 
wohnende typische Konstante. Eme geringere als die Maximalvalenz als zeitweise 
den Elementen zukommend anzunehmen, sehen sie als sinnlos an; täte man dies, 
so sage ihrer Meinung nach die Valenzlehre nichts anderes aus, als das Gesetz der 
konstanten Proportionen. 


Arm. 164, 13 (1872). - *) Z. anorg Ch 48, 123 (1906). 
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Es laßt sich nicht verkennen, daß diese Stellungnahme einseitig ist. Es kann 
nur für Herleitimgszwecke von Nutzen sein, emem System eine Eigenschaft unter- 
zuschieben, die es unter den obwaltenden Umstanden nicht besitzt und die es nur 
imter günstiger Veränderung der Umstande erhalten kann, die tatsachhchen, vor 
die Augen tretenden Eigenschaften aber zu leugnen oder als nebensachhch beiseite 
zu schieben. Wenn unter gegebenen Umstanden sich die Fähigkeit zur Anlage- 
rung anderer Atome oder Gruppen in bestimmter Weise gestaltet, so brauchen wir 
dann nicht nur eme Folge anderer Faktoren zu sehen, sondern können versuchen, 
die jeweilige Valenz und die anderen Faktoren in das Verhältnis von Ursache und 
Wirkung zu brmgen. Die Valenz unter praktischen Bedmgungen braucht mcht 
weniger eine grundlegende Eigenschaft zu sein als ihr virtuelles Extrem. Daß die 
praktische Valenz unter sie begleitenden Nebenumstanden, wie zu germger Affini- 
tät, von der virtuellen maximalen unterschieden ist, hindert mcht, daß sie doch 
m sich auch bestimmte Werte annimmt, die ebenfalls naturgegeben sind.' 
Natürlich erlaubt die Maximal valenz als Grenzfall besonders tiefe Emblicke in 
das Wesen der Valenz, aber auch die geringeren Valenzen sind Individuen, ihr 
Wechsel bei den verschiedenen Elementen ist durchaus spezifisch und durch bloße 
Annahme einer Ahschwachimg der Affinität, die ja bei allen Elementen mit stei- 
gender Temperatur wemgstens m ähnlicher Bahn verlauft, mcht allem zu erklären 
Es darf dabei nicht ubersehen werden, daß diejenigen mederen Valenzwerte, die 
nicht der Maximalvalenz entsprechen, für die verschiedenen Elemente durchaus 
verschieden und typisch smd. Bei den Manganverbindungen ist z B. eme so aU- 
mahhche Verringerung der Affinität moghch, daß fast aUe Valenzstufen auftreten, 
wahrend bei anderen Elementen die Zahl der nicht beobachtbaren Oxydationsstufen 
eine viel höhere ist und bei noch weiteren, wie dem Alumimum, eme Valenzanderung 
mit Affinitatsanderung überhaupt mcht bemerkbar wird. Die Affimtat für alle 
Abschwachungen der Valenz verantwortlich zu machen, ist gewiß mcht angängig 
und somit auch nicht, die Maxiraalvalenz als die einzig wesentliche gelten zu lassen. 

In das entgegengesetzte Extrem verfallt J Bulitzeb’^), welcher weder eine prädominierende 
Valenz eines Elementes anerkennen noch überhaupt der Valenz emen unverandorhohen Wert 
zuerkennen wilL Er betrachtet die chonruBoh reinen Verbmdungen, in denen sich bestimmte 
Valenzen feststellen lassen, als Grenzfalle, zwischen denen die Valenz die unendhcho Zahlen- 
reihe zwischen Null und dem Maximalwert durchlaufen kann Dabei macht er den Fehler, 
daß er m einem Genusch zweier Verbmdungen mit wohldetmierbarer Valenz die wahre Valenz 
als den Durchschnittswert betrachtet, der sich analjrtisch ergibt Überall da, wo gleichzeitig 
mehrere Valenzstufon auftreten, z. B. im Gleichgewicht CO COj, stellt sich ihm die Valenz 
als eme gebrochene Zahl dar „CUSO 4 tritt beispielsweise mit Wasser m allen imendhch zahl- 
reichen Verhaltmssen von CuSO^, OHjO bis OuSO^, öHgO zusammen, und nui unter ganz 
bestimmten Verhältnissen bildet sichern bestimmtes Hydrat, wie CuSO^, 3 HgO oder CuS 04 ,Hg 0 “ 
Daß das einzelne Molekül darum dooh ganz bestimmte Valenzen auch unter wechselnden 
Verhältnissen aufweist, sohemt Billitzhe völlig zu übersehen In dieser Übertreibung erhalt 
die an sich richtige Schlußfolgerimg Billitzers, daß die Valenz nur unter bestimmten Ver- 
suchsbedmgungen emen bestimmten Wert besitzt, eme Auslegung, der wir mcht mehr folgen 
kön nen . Auch seme Forderung, daß Valonzvergleiche sich auf uboremstimmende Zustande 
der Elemente zu beziehen haben, enthalt nur eme Selbstverstandhchkeit — 


1) Monatsh. 26, 745 (1904) 
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§ 10. Vorläufige Definition der Valen^ ^ ^ 

Die Vertreter der Theorie von der konstanten Valenz also die Ver- 

bindungen, m denen nicht Maximalvalenz auftritt, als solcij^m^l^tiu. die 
die (Maxiinal)valenz wohl enthalten, aber nicht voU betätig 
des Valenz Wechsels dagegen sagen, daß die Atome m solchen Verbrnduxigeif eme 
geringere Valenz erworben haben. Die Frage ist also, ob die Valenz als Zahl 
verschieden sein, oder ob sie zwar gleichbleiben, aber in gewissen Bruchteilen 
latent werden kann. Was richtig ist, hangt von der Definition ab. 


AsMSTBOfTG^) z. B. hält nur diejenigen Wertigkeiten für die maximalen, die einer gaa* 
förmigen Wasserstoff Verbindung entsprechen. iN^aoh dieser Definition kann also der 
Stickstoff nicht funfwertig sein, aber auch der Phosphor kann es nicht. Wir werden mit -Anv . 
SXROKG dann uhereinstimmen, in den Ammomumsalzen, ja selbst m den TetraaJkyl-ammomum- 
verbindungen Molekulverbindungen zu sehen, die dreiwertigen Stickstoff enthalten. Aber 
wir werden doch Bedenken tragen, den funfwertigen Phosphor ganz zu leugnen und z. B. in 
OPCI 3 eine bloße Anlagerungsverbmdung von 0 an PCI 3 zu erbhoken. Leichter wird es ims 
werden, im (C 8 H 5 ) 3 BiBrg eine Molekularverbindung des dreiwertigen Wismuts zu sehen, aber 
in Pb(C 2 Hg )4 oder TeCij ebenfalls nur Molekularverbindungen von zweiwertigem Blei bzw. 
Tellur festzusteUen, wird auf Bedenken stoßen. Die Definition wird hier zur Fessel. Es gibt 
eben kerne in jeder Bachtung befriedigende Grenze zwischen den beiden Verbrndungsklassen, 
und je nach der Seite, von der aus man dieselben ansieht, wird man sie der emen oder der andern 
Kategone einreihen können, natürlich mit Ausnahme der extremeren Palle, bei denen die eine 
oder andere Seite bedeutend uberwiegt. 


§ 10. Vorläufige Definition der Valenz. Wir sehen von der spater vorzunehmen- 
den Definition der Valenz oder Wertigkeit, die auf den elektronischen Bau 
des Atomes selbst zurückgeht, vorläufig ab und berücksichtigen, wie dies im 
siebenten bis neunten Jahrzehnt des vorigen Jahrhunderts ausschheßhch geschah, 
zunächst nur das, was wir heute unter elektrochemischer oder Hauptvalenz 
umschreiben. Die Fähigkeit, auch mit Hilfe anderer Bindungen Verkettungen 
herbeizufuhren, war zwar bereits von Kekulä erkannt (vgl S 24), aber für die 
nähere Umreißung dieser Bmdung wurde die Zeit erst spater reif. Auch m diesem 
Buche ist die allgemeinere Fassung des Valenzbegriffes erst später möghch. 

Die Valenz eines Elementes ist, in dieser Einschränkung gespro- 
chen, diejenige Zahl, welche angibt, wieviel mal wir 96600 Coulomb 
aufwenden müssen, um ein G-rammatom desselben auszuscheiden. 

Em wertig ist ein Element, von dem ein Grammatom durch 96600 Coulomb 
abscheidbar ist, n-wertig ein solches, von dem ein Grammatom durch n-mal 
96600 Coulomb abscheidbar ist^). 

Nicht alle Elemente sind elektrochemisch abscheidbar, und auch diese nicht 
ohne weiteres aus allen Verbindungen Wir definieren aber ferner Einwertig 
sind solche Elemente, welche sich, Atom für Atom, mit einem der 
nach obiger Definition als einwertig erkannten Elemente verbinden 
können ; n-wertig solche, die sich Atom für Atom mit emem als n-wertig erkannten 
oder mit n-Atomen emes als einwertig erkannten Elementes verbinden können. 




Phil Mag. (6) 26, 21 (1888). - Daß gleiche Strommengen gleiche Valenzen losen 
(früher sprach man von Äquivalenten), wurde zuerst von Salbt erkannt (Laborat 1867, 
248; J. B 1867, 117); vgl. Wubtz, C. r. 98, 170, 321 (1884), CmoArfDABD, Momt scientif. 


(3) 16, 186(1886) 
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Es folgt ex definitione, daß Elemente gleiclier Wertigkeit äquivalent sind. 
Bezeichnen wir noit dem Aquivalentgewicht eines Elementes dasjenige, welches sich 
mit einem Grammatom eines als emwertig erkannten Elementes vereinigen kann, 
so können wir mit Lothar Meyer^) die Wertigkeit definieren als das Verhältnis 
des Atomgewichtes zum Aquivalentgewicht 

Die Unklarheiten in der Erfassung des Valenzbegriffes haben sich bis in die 
neueste Zeit durch Nachlässigkeit, Mißverständnis und Oberflächlichkeit in semer 
Definition zu erkennen gegeben Wenn der um die Erfassung des Wertigkeits- 
begrifies so verdiente Wurtz®) die Wertigkeit als ,,die Sättigungskapazitat der 
Atome oder als Wert derselben m ihren Verbindungen“ anspricht^), so ist dies 
kerne Definition, sondern nur eme Erläuterung. Man wird fragen, was ,,Sattigung8- 
kapazität“ und was ,,Wert“ sei. Unvollständig ist auch die Definition Kauee- 
MANEfs^), ,, Unter Valenz versteht man diejenige Zahl, welche angibt, wieviel Atome 
Wasserstofl oder Atome eines anderen einwertigen Elementes das in Frage kom- 
mende Atom zu ersetzen oder zu binden vermag.“ Denn wenn die Wertigkeit 
definiert werden soll, so darf nicht der Begriff des ,, einwertigen Elementes“ schon 
vorausgesetzt werden. Geradezu unrichtig ist die Definition der Valenz von 
W. Biltz®) als Anzahl von Atomen oder Atomgruppen, die mit einem anderen 
Atom oder emer anderen Atomgruppe verbunden sind. Danach waren im CaO beide 
Elemente emwertig. Der Kuriosität halber sei schließlich noch eme Definition 
Alered Werners“) angeführt, der die Lehre von der Valenz als ,,m der Haupt- 
sache eine nach bestimmtem System durchgeführte Zusammenfassung des theo- 
retischen Inhalts der Strukturformeln“ ansieht. Daß die Strukturformeln aus der 
Valenzlehre, und mcht die Valenzlehre aus den Strukturformeln abgeleitet smd, 
bedarf ja wohl keiner Erwähnung. Ganz modern mutet dagegen eme Definition 
der Valenz an, welche Hübner und Post nicht sehr lange nach Aufstellung des 
Valenzbegriffes ’) gegeben haben * ,,Die Wertigkeit drückt die Zahl der Haf tpunkte 
(Pole) chemischer Atome im Gaszustande aus, gemessen durch irgendeine gemem- 
same Einheit.“ Wie zutreffend diese Definition ist, kann erst später erörtert wer- 
den. Ihre Aufstehung basiert wohl auf der von Michaelis (vgl. S. 50) geäußerten 
Anschauung über die Ursache der Wertigkeit. 

Für diejenigen Forscher, für die die Konstanz der Valenz kerne ausgemachte 
Sache ist, die also Valenz nicht mit Maximalvalenz identifizieren, können die De- 
finitionen der Valenz als einer unveränderlichen Zahl noch nicht befriedigend sein. 
Die Zahl muß je nach Umständen gewählt werden können. In diesem Sinne defi- 
niert Lossen®) die Valenz eines Atoms als ,,eine Zahl, welche ausdruckt, wieviel 
Atome sich in der Bindungszone desselben befinden®)“. Daß die Maximalvalenz 

Mod. Theorien der Chemie, 4. Äufl., 325; gleiche Defimtion bei J. Janovsky, Ber 0, 696 
(1876); J. F. Hbtes, Phil. Mag. (6) 26, 226 (1888). - ®) Die atomiBtisohe Theone Leipzig 1879, 
203. — ®) In seinen „Legona sux quelques pointa de Philosophie ohimique“, Paris 1864, definiert 
er die Wertigkeit als ,^l’4qmvalence des atomes, c’est ä dire leur vaJeur de oombrnation oii de 
Substitution“, auch als „la aomme des el6menta monoatomiques, qui sont combmös aveo un 
616inent“. — *) DieValenzlehre. Stuttgartl911. S.42. - ®) Z. anorg. Ch. 80, 143(1914). - ®) Neuere 
Anschauungen auf dem (lebiete der anorganischen Chemie 3. Aufl , S. 14. — ’) Ann i69, 66 
(1873). - ®) Ann. 204, 265 (1880); Ber. 20, 3306 (1887). - ») Ähnliche Definition vgl. auch 
TsoHiTsomBABiN, J pr. Ch (2) 86, 385 (1912). 
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niclit in den Atomen praexistiert, hat u. a. auch Claus^) ausgesprochen. Später 
hat dann Weenbb den Gedanken von Naqubt (S 24) erneuert und für die Defi-^ 
nition der Valenz die Tatsache verwertet, daJ3 sie nicht von der Natur des sie 
äußernden Atoms allem abhängig ist, sondern von der Natur sämtlicher Elementar- 
atome, die sich zum Molekül veremigen. Sie ist em ,, Zahlenbegriff, der die Ver- 
bindungsverhaltnisse der Elemente zusammenfaßt. Sie ist keine den Atomen als 
solche zukommende Eigenschaft, sondern von der Natur der sich verbindenden 
Elemente und den physikalischen Bedingungen abhängig. Die Wertigkeit emes 
Elementes für em anderes kann deshalb verschiedene Zahlenwerte zeigen, d. h. 
die Valenzzahl ist als wechselnd zu bezeichnen.“ 

Es muß vor allem immer wieder darauf aufmerksam gemacht werden, daß die 
Valenz eine Zahl und nicht etwa eme Kraft ist. Es scheint, daß das Wort , »Va- 
lenz“ im Unterbewußtsein vieler Chemiker eine Ericnening an die Ursache dieser 
Zahl, an die Kraft waohruft, mit Hilfe deren sich diese Zahl betätigt. Die zahl- 
reichen Hinweise darauf haben nicht vermocht, diese Verwirrung aus der chemischen 
Literatur zu beseitigen, und man könnte geneigt sein, die Ursache dafür in der 
nicht sehr glücklichen Wahl des Ausdruckes „Valenz“ zu sehen. Während man 
gefühlsmäßig unter Wertigkeit ohne weiteres emen Zahlenbegrifi subsummiert, 
schon deshalb, weil man das Wort meist gemeinsam mit emer Zahl verwendet, 
sträubt sich offenbar das Sprachgefühl mancher Chemiker ein wenig, im Begriffe 
der ,, Valenz“ nicht auch etwas von ,, Kraft“ mitzuempfinden. So haben es viele 
der ,, Affinität“ gleich oder fast gleiohgesetzt. Uber die Eolgen vgl. § 9. Schon 
Michaelis^) hat diese Verwechslung bereits richtig erkannt; Wubtz®) widmet 
dem Unterschied von Valenz und Affinität eine ausführliche Besprechung. Valenz 
und Affinität stehen im Verhältnis von Kapazität zu Intensität. Die Inten- 
sität der chemischen Bindung ist meßbar durch das thermische Verhalten bei ihrer 
Betätigung oder durch die elektromotorischen Kräfte, welche sie erzeugt; die Ka- 
pazität dagegen gibt nicht an, wie stark die Bindung ist, sondern wie viel Kom- 
ponenten gebunden sind. Es kann sehr wohl bei kleiner Affinität große Valenz 
herrschen oder bei großer Affimtat kleine Valenz, beide Eigenschaften gehen durch- 
aus moht parallel Noch Thiele sowie Weehee haben den Ausdruck ,, Valenz“ 
häufig m mißverständlicher Weise gebraucht, und selbst heute benutzen manche 
Chemiker trotz stets erneuter Hinweise^) aus alter Gewohnheit das Wort ,, Valenz“ 
als den Ausdruck einer Kraft®). 

Wie Belir noch in neuester Zeit der Kapazitats- und der IntenBitätabegriff der Bmdung sich 
bei manchen Chemikern verwischen, mögen zwei Beispiele zeigen Nach KohlwuHjEE®) 
ist die „Valenz oder chemische Wertigkeit eines Elementes die Eigenschaft semer Atome, ver- 
möge deren diese andere Atome oder Atomkomplexe zu bmden imstande sind“. Er vergleicht 
die Valenz mit emer Art Hand, die das Atom ausstreckt und mit der es die von emem anderen 
Atom ausgestreckte Hand erfaßt und festhält. Und William R Fiblding^) defimert die Valenz 
zwar als eme Kapazität, namhch diejenige, „welche eme Substanz zur Festhaltung oder 
Verbmdimg mit emem oder mehreren Atomen semer eigenen Art oder anderer Elemente be- 

1) Ber 14, 432 (1881) - Ann 164, 13 (1872) - ®) 1 c 203. - *) Vgl u. a. Wtroubofb, 
Arm Chim Phys (8) 18, 530 (1008), KAurrMAMN, Z anorg. Ch 81, 84 (1913). - ®) Vgl. 
R. Wbikland, Chemie der Komplexverbmdungen Stuttgart, 2. Aufi. 1924, S 7, Anm. - 
«) Z. phys. Ch 98, 12(1919). - ’) Chem. N. 126, 177(1926). 
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sitzt“. Gleiobzeitig ist sie ihm aber „das Hilfsmittel, mittels dessen die Bausteine Zusammen- 
halten, aus denen eme chemische Verbindung aufgebaut ist“, d. h. also eme Kraft. 

Es sind verschiedene Vorschläge gemacht worden, die sich, m Valenzbetatigung 
auswirkende Affinität auch in der Nomenklatur ihrer Wirksamkeit nach zu 
charakterisieren Eür die Affinität ganz allgemem den Ausdruck Valenzkraft ein- 
zufuhren^), ist wohl kaum empfehlenswert, jedoch kann man sich damit einver- 
standen erklären, ihr dann diese Bezeichnung zu geben, wenn besonders zum Aus- 
druck gebracht werden soll, daß m ihrer Auswirkung Valenzbetatigung erfolgt, 
d. h. daß die Atome die Eigenschaft erhalten, bestimmte Quantitäten anderer 
Atome zu binden. Die ,, Valenzkraft“ ist also nicht etwa, wie dies nun auch wieder 
öfters mißverständlich aufgefaßt wird, die ,, Kraft der Valenz“ (eme solche gibt es 
nicht), sondern die ,, valenzbedingende Kraft“ Letzterer Ausdruck wird im 
folgenden häufiger verwendet werden. Recht gut ist übrigens der Vorschlag 
Tschitschibabins*), unter Wertigkeit oder Valenz die obeü definierte Zahl, 
unter Bindigkeit aber die Fähigkeit zu ihrer Betätigung zu verstehen Und 
schon hier sei schließhch ein Vorschlag von Fmedrich L. Hab:n und Hans Wole®) 
kurz erwähnt, die Hauptvalenz m alter Bezeichnung als Wertigkeit, die Koor- 
dinationsvalenz aber durch das Wort Zahligkeit auszudrücken Es ist danach 
also z. B. Platm m den Tetrachloro-Platoverbmdungen zweiwertig und vierzahhg; 
in den Hexachloro-Platmverbmdungen vierwertig und sechszahhg. Stickstoff ist 
in den Ammomumverbindungen dreiwertig und vierzahhg. Der Sulfatrest ist zwei- 
wertig, aber meist einzahlig, usf. Diese Ausdrucksweise ist unmißverständlich und 
sprachhch wohl etwas bequemer, als wenn man nach alter Weise sagt, das Platin sei 
zwei- bzw. vierwertig und habe die Koordmationszalil(K.-Z ) vier bzw sechs. Die 
Umgewöhnung m der Ausdrucksweise und die Unterdrückung alter Sprachgewohn- 
heiten setzt sich aber bekannthch immer nur sehr schwierig durch, wenn dafür 
nicht ein sehr dringendes Bedürfnis vorhegt, was hier doch wohl nicht der Fall ist. 

§ 11. Nomenklatur und graphischer Ausdruck^). In der ersten Zeit der Valenz- 
lehre war das Wort Valenz oder Wertigkeit noch ungebrauchhch. Man sprach 
von der ,, Äquivalenz der Grundstoffe“, oder von ihrer Quantivalenz, 
ihrem Ersetzungswert oder kurz Wert Auch Atomwert war gebrauchhch, 
woraus sich dann die sehr mißverständlichen Ausdrucke Atomigkeit oder 
Atomizitat entwickelten Statt einwertig sagte man einatomig, statt mehrwertig 
mehratomig. Diese Ausdrucksweise hielt sich bis in die siebziger Jahre, vereinzelt 
noch länger. Lothar Meyer®) weist ausfuhrhch darauf hm, daß man unter emem 
mehratomigen Körper nur emen solchen verstehen soUe, der aus mehreren Atomen 
besteht, nicht aber einen solchen, der mehrere Atome bindet Viel besser war 
der gleichfalls für Valenz viel gebrauchte Ausdruck Sattigungskapazitat, den 
man bis in die Mitte der siebziger Jahre vielfach findet 
• Bald nachdem durch Aufstehung des Wertigkeitsbegriffes die Erkenntnis vom 
gesetzmäßigen Zusammenhang der Atome in den Verbindungen sich emgesteht 
hatte, machte sich das Bedürfnis geltend, diesen Zusammenhang durch em 

^) W. Biltz, Z anorg. Ch 80,143(1914). — ®) J pr Ch (2)86,389(1912) - ®) Z anorg. 
■Oh. 144, 116(1926) — *) Zunächst in. Beschränkung auf die im vorigen Abschnitt definierte 
Valenz — ®) Moderne Theorien der Chemie 4. Aufl (1880), 200, Anm. 
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graphisolies Zeichen auBzudrucken. Schon Coüpbb, welcher als erster dieses Be- 
dürfnis empfand, bedient sich einer Schreibweise, welche der heute angewandten ganz 
ahnhch ist; er drückt den Zusammenhalt durch eme Punktreihe aus, ohne jedoch 
die damals übliche Formulierung als T y p us mit Hilf e, der Klammer ganz zu verlassen. 
Er schreibt^) z. B die Formeln der Essigsäure oder des G-lykols wie folgt^): 


(O-.-OH 

^ 0 

I 2 Essigsäure 
C—H3 


C 

C 


H, 

Ha 

00... -H 


In emer ausfuhrhcheren Abhandlung^) ersetzt er sogar die Punktreihen durch 
Striche, so daß die Formeln den heute benutzten sehr ähnlich werden. Mit Unrecht 
nimmt daher Wttbtz^) die Einführung der Striche zwischen den Atomzeichen als 
von ihm herrührend in Anspruch; er hat sie zum ersten Male in seinen Vorlesungen 
im Jahre 1863 angewandt und 1864 in seinen ,,Le5ons de philosophie ohimique“ 
publiziert. Wubtz sieht übrigens in seinen ,,Le9ons“ m diesen Formeln, die er schon 
ganz wie heute ubhch schreibt, z.B. Glykol: H— 0— CHg— CH2— 0— H, nichts anders 
als aufgelöste typische Formeln und wiU sie keinesfalls unter allen Umstanden den 
,,emfachen und klaren“ typischen Formeln vorziehen Er warnt vor ihrem Miß- 
brauch in solchen Fallen, wo der innere Zusammenhang der Atome nicht klargelegt 
ist, ihre Bedeutung wird jedoch auch von anderer Seite®) schon vollständig an- 
erkannt. Sie zeigen die,, chemische Struktur“ in der „Eeihenfolge der gegenseitigen 
chemischen Bindung der verschieden elementaren Atome“ (Butleeow). 

Leider kam die einfache Schreibweise Coutees während einiger Zeit wieder in 
Vergessenheit. Einigermaßen nahe steht ihr die Schreibweise von Wilbeand®), 
welcher in folgenden Formeln auch die Möglichkeit mehrfacher Bindung ausdrückt : 


c 

C 

MM 

C 

“c~ 

MM 

C 

“c” 

Äthan 

Äthylen 

Acetylen (?) 


Viel plumper sind die Formeln von Losohmidt’), der die Wirkungssphären der 
Atome durch verschieden große Kreise ausdrückt, die sich bei einfacher Bindung 
der Atome berühren, bei doppelter Bindung schneiden 




C3H 


8 




Fig 1. Losohmtdts grapMsohe Formeln. 





C r. 46, 1 169 (1868) - 2 ) CouPHE nimmt das Saneratoffatom zur Hälfte des heute gültipren 
Gewichtes an Er setzt daher zwei SauerstoflFatome, wo wir heute eines sehen. — *) Ann. Chim 
Ph}^ (3)63,482(1868) - *) Die atomistisohe Theone 1879,196 - ®) Butlkrow, Z Ch 4,649 
(18G1). - ®) Z. Ch. 8, 683 (1866) — ’) Chemische Studien. 1861 


3 Hphra Im, Valenzlehre 
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oder die „glyptischen Formeln“ von Wubtz^) 


C 

\ 

I 

i ' I 

C3H8 



I I 

I I 
I I 



Fig 


C 



L-i. 


Ms 

2. Qlyptische Eonnoln von Wubtz 




H 

I 1 

I 1 


Originell, .aber wenig praktisch ist fernerbm die Schreibweise, welche Kekul^: 
m seinem Lehrbuche als zum leichteren Verständnis der Bindungsverhaltnissc 
nützlich vorschlägt, und m denen jedes Element em Symbol hat, das aus so 
vielen zusammenhängenden Kreisen besteht, als dasselbe Wertigkeiten besitzt 
Diese Formeln drücken zwar aus, m welcher Weise die Wertigkeiten ab- 
gesattigt smd, aber, wie auch Kekule hervorhebt, nicht m emwandfreier 
Weise, wie die Atome gelagert sind und sie sollen auch nicht etwa die Große 
der Atome darstellen In der Tat ist etwa aus der folgenden Formel der Essig- 
säure nicht sofort zu ersehen, daß das Wasserstoffatom der Hydroxylgruppe 
in kemem direkten Zusammenhang mit dem Kohlenstoff atom steht. In direktem 
Zusammenhang stehen nur diejenigen Atome, die über- oder untereinander, 
nicht aber diejenigen, die nebeneinander stehen 



Fig 3. Formelbilder nach KKRunä 


Einer sehr ähnlichen Schreibweise bedient sich Blomstrand noch 1869 2) durch- 
gehends. Dieselbe ist gegen diejenige von Kekul^: dadurch etwas verbessert, daß 
die nicht in direkter Bindung stehenden Atome sich auch in ihren Zeichen nicht 
berühren und daß stark elektronegative Bestandteile durch emen im Innern des 
Zeichens befindlichen Strich gekennzeichnet sind: 


HO • SO2 OH 



Fig. 4 Blomstraitdb Formel der Sohwefelsaure 


) LeQons de Chimie 1863, 132. — Chemie der Jetztzeit. 
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Aber wie unübersicbtlioh solcbe Symbole smd, erhellt z. B. aus der DarsteUimg 
einer so emfaohen Verbindung wie Kahumperjodat: 



K«.0,-J0 


Fig. 5. BLOMSTRAmna !Formel für Kalimnperjodat 


Nicht brauchbarer sind die kolorierten Schemata, mit denen Kletzinszy^) 
die Wertigkeiten der Atome und ihre Anemanderlagerung zu erklären sucht. 

Die graphische Darstellung der Valenzen durch Striche, der doppelten Bm- 
dungen durch Doppelstriche usw. setzte sich erst m den siebziger Jahren allgemem 
durch und hat sich bis heute erhalten. Zuweilen ersetzt man bekannthch die Striche 
durch Punkte, z. B aus Grmnden der Platzerspamis, aber auch daun, wenn man 
durch Wahl des Punktes statt des Striches auszudrucken wünscht, daß ein be- 
sonders naher Zusammenhang der Atome, ihre Vereinigung zu einem ,,Badikar‘ 
besteht, eine Auffassung, die naturhch immer nur relative Bedeutung hat’ 


Propionsäure : 


H-C— C— 

H H D.H 


Den mehr sachlichen Unterschied, der zwischen lonisierbaren und nichtionisier- 
baren Valenzen besteht, hat A v Baeyee dadurch auszudruoken gesucht, daß er 
erstere durch emen Zickzackstrich /wwvi wiedergab. Das Tnphenylmethylchlorid, 
das eme ,,Carboniumvalenz“ enthalt, schreibt er z B . (CaHglaC/wwiCl 

Uber die graphische DarsteUungsweise des Zusammenhaltes m chemischen 
Verbmdungen, wenn dieser mcht durch ,, Hauptvalenzen" erfolgt, kann erst später 
berichtet werden, ebenso über die elektronischen Valenzformeln 


Zweites Kapitel 

Erweiterung des ValenzbegrifFes, Die Molekül valenz 

Die Valenzforschuug behandelte in ihrer ersten Periode die Wertigkeit der 
Atome oder diejenige der Radikale, die dadurch auftrat, daß emes oder mehrere 
der in ihnen enthaltenen Atome noch nicht zu emer vollen Absattigung seiner Valenz 
gekommen war Neben dieser Art der Valenz, die man vielfach als Haupt valenz 
bezeichnet, die aber wohl besser Atomvalenz zu nennen ist, besteht noch eine 
zweite, mcht minder wichtige Art von Valenz, die den ihrer Hauptvalenz nach bereits 
abgesattigten Molekülen mnewohnt, imd nach deren Gesetzen die gegenseitige 

Mitteilungen aus dom Gebiete der reinen und angewandten Chemie. Wien 1866 
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Verkettung mehrerer bereits an sich stabiler Moleküle erfolgt Die Verbm- 
dungen, m denen sich Molekularvalenz^) betätigt, nennen wir komplexe. 
Ihre Bestandteile vermögen, im Gegensatz zu den durch Atomvalenz geketteten, 
unter den herrschenden Bedingungen ein Sonderdasein zu führen und an sich 
stabU zu sein. Em Salzhydrat z. B. ist einö solche Verbindung mit Molekülvalenz 
Es vermag bei Zimmertemperatur sehr ■wohl wasserfreies Kupfersulfat, wie auch 
nicht an Salz gebundenes Wasser zu existieren. Wenn beide sich veremigen, so 
geschieht dies, weil sie Molekttlvalenz besitzen. Es vermögen dagegen die Bestand- 
teile des Chlorwasserstofis, das Chloratom und das WasserstofEatom bei Zimmer- 
■temperatur nicht zu beharren. Sie "würden, wenn siegesondert aufträten,8ichzuChlor- 
bzw. Wasserstofimolekülen vereinigen, da sie ungesättigte Ato mva lenz besitzen 
Die Atomvalenz kann ■nelfach — nicht immer — durch den elektnschen Strom zur 
Auflösung gelangen, Hauptvalenzverbmdungen können dem PASADAYschen Gesetz 
unterliegen Molekülvalenzen dagegen werden durch den elektnschen Strom me- 
mals gelöst, sie unterhegen moht dem PARADATschen Gesetz Damit soll jedoch 
keineswegs gesagt sem, daß sie nicht auch durch elektnsche Kräfte veranlaßt sind^) 

Die Gesetze der Molekul-^alenz siud komplizierter als die der Atomvalenz Sie 
bbeben daher, weil sie unüberaiohtbch schienen, zunächst außer Behandlung Erst 
Alfred Werners bahnbrechende Porschungen gaben die Einleitung zu ihrer Er- 
kenntnis, die bis in die neueste Zeit hinein rüstig fortgeschritten, jedoch noch 
nicht vollendet ist. Sie versprechen eine Erweiterung unserer Anschauung von 
den Verbindungen über die von der Hauptvalenz gelieferten hinaus dadurch, daß 
sie das Gesetz von den konstanten Proportionen nur im Extremfall als gültig ver- 
langen, wahrend sie -vuelfach, z. B bei den ,,Solvaten” und erst recht bei den 
Losungen®), darauf verzichten. 

Die durch Molekülvalenz hervorgerufenen Erschemungcn sind sehr mannig- 
faltig, so daß sie bei ihrer Beobachtimg vielfach mcht auf die gleiche Ursache zuruck- 
geführt wurden Daher hat sich eine reichhaltige Komenklatur für den Begriff dei 
Molekül Valenz herausgebildet, in der die Bezeichnungen Nebenvalenz, 
Supplementär-, Rest- oder Partialvalenz, Sekundär-, Komplex-, 

WlROUBOiT, Aim. Chim Phye (8) 18, S32 (1908) verwendet den Ausdniok ,,MolGkul- 
valenz“ in anderer Weise Er bezeichnet damit die Anzahl von Molekülen, welche durch ein 
Zentralmolekül gebunden werden, während er unter Atomvalenz oder Atoinizitat die Wertig- 
keit des Einzelatoms versteht. 

®) Whenhh gibt folgende Definition der beiden Valenzarten: 

1. Als Hauptvalenzen sind Affimtatswirkungen (gememt sind: durch Aflimtatswirkung 
bedingte Valenzen) zu bezeichnen, deren Sattigungswert durch denjenigen des Wasserstoffs 
oder ihm äquivalenter Gruppen gemessen werden kann. 

2 Ala Nebenvalenzen bezeichnet man Affimtatswirkungen, welche die stabile Verket- 
tung von Radikalen, die als selbständige Moleküle beständig sind, vermitteln können 

Abeoo imd RoDiiäjTDEB, Z anorg. Ch. 20, 471 (1899) definieren Komplexe Verbmdungeii 
sind solche, m denen einer der ionogenen Bestandteile eine Molekularverbmdung aus emein 
einzeln existenzfähigen Ion („Emzelion“) mit emer elektnsoh-noutralen Molekel („Neutral 
teil“) darstellt 

BoDLAimBB und Pittio, Z. phys Ch 89, 697(1902) defimeren als Doppelverbmdungeii, 
welche sowohl die komplexen wie die Molekulverbindungen umfassen, solche, welche durch 
Addition von zwei für sieh existenzfähigen Verbindungen entstehen 

®) Vgl. PioKBHnra, J. ehern Soc 51, 693 (1887) 



§ 12. Abgrenzung der beiden Valenzarten 
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Krypto-^) oder Neutralvalenz besonders oft gebraucht werden. Die Atom- 
valenz dagegen nannte man wohl auch Elektro valenz oder Valenz für lonen- 
ladungen, doch ist diese Bezeichnung nur für einen Ted der Atomvalenzverbin- 
dungen zutreffend, nandich für die heteropolaren, während die homoopolaren Atom- 
valenzverbmdungen oder Xovalenzverbmdungen (vgl. Kap. VH) dann wieder als 
Sonderklasse abzutrennen smd. 

§ 12. Abgrenzmig der beiden Valenzarten. Bereits Bebzeltüs hat eine Klassi- 
fikation der Verbmdungen gegeben, die wenigstens in bestimmten Fällen einen 
Unterschied zwischen solchen mit Atom- und solchen mit Molekülvalenz zu machen 
gestattet®). Er teilt die chemischen Substanzen nach der Kompliziertheit ihres Auf- 
baues in solche verschiedener Ordnung. Erster Ordnung smd diejemgen, die sich 
aus Atomen zweier verschiedener Elemente aufbauen, wobei aber jedes Atom mehr- 
fach Vorkommen darf (AlgOg). Moleküle zweiter Ordnung entstehen, wenn mehrere 
erster Ordnung sich miteinander verbinden (KgO, SOg), oder auch, wenn eine neue 
Atomart an ein Molekül erster Ordnung herantntt. Dritte Ordnung liegt vor, wenn 
drei Molekülarten erster Ordnung sich veremigen, z. B. KgO, AljOg und SOg zu 
wasserfreiem Alaun. Vierte Ordnung besteht schließlich, wenn noch eine neue 
Molekülart hmzutritt, z B Kristallwasser an den Alaun. — Es ist hieraus ersicht- 
lich, daß die sog. Molekülverbindungen stets höherer Ordnung im Sinne von 
Bbbzelius sein müssen KEKULi: (vgl. S 18, 23) sowie A. Wbenee haben dann 
später den Begriff der Verbindung höherer Ordnung auf solche beschränkt, die aus 
mehreren ,, binären“ Verbindungen entstehen. Während also nach Berzeltüs eine 
Verbindung zweiter Ordnung auch eme solche mit bloßer Atomvalenz sein kann, 
ist nach Kekul^j und Webnbb dafür auch Molekülvalenz unbedingt erforderlich. 

Bebzeljus hat auch schon angedeutet, daß die Bindungsart m Verbindungen 
höherer Ordnung eme andere sem kann, als m solchen erster Ordnung. Er sah emen 
wesentlichen Unterschied zwischen beiden Arten darm, daß bei Verbmdungen erster 
Ordnung eine Auswechselung von Bestandteilen nicht ohne tiefgreifende 
Änderung der Eigenschaften der Komponenten erfolgen könne, während dies bei 
Verbindungen höherer Ordnung nicht der FaU sei. 

Wesentlich weiter geht Kekulä (vgl S. 23), welcher, ausgehend von der An- 
nahme der Unveranderhchkeit der (Haupt )valenz, eine andersartige Bmdung über- 
all dort voraussetzt, wo die Formel nicht mit der von ihm festgelegten Größe der 
Wertigkeit in Einklang steht. Er nimmt Moleküle wie NH^Cl oder PClg, m denen 
er Stickstoff und Phosphor für dreiwertig hält, als durch direkte Addition von 
NHg und HCl bzw. PClg und Clg entstanden an®) und betrachtet als Kriterium fuc 
Molekulverbmdungen die Eigenschaft, bei hoher Temperatur, vor allem im 
Dampfzustand, zu zerfallen Irgendeme Anziehung müsse zwar auch zwischen 
den Atomen verschiedener Moleküle bestehen^), die eine ,,Juxtaposition“ der 
Moleküle bewirke, wie sie wohl überhaupt der doppelten Umsetzimg vorausgehe. 
Oft aber unterbleibe der doppelte Umsatz und die Reaktion bleibe schon bei der 

Der Ausdruck „Kryptovalenz“ wird von Cael Bünow und W. v. Sioheehb auch für 
solche Hauptvalenzen gebraucht (Ber 84, 3920 [1901]), deren Betätigung leicht unterbleibt, 
wie z. B. die dritte und vierte Valenz des „vierwertigen“ Sauerstoffe. — ®) Lehrbuch 6 Aufl., 
1843, 1, 10. - 8) Ann. 100, 138 (1868). - «) Z Ch. 7, 689 (1864); C. r. 68, 613 (1864). 
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Vereinigung der Moleküle miteinander stehen, die dann eine Gruppe von meist 
mmderer Beständigkeit bilden. Hierzu geboren vor allem die Kristallwasser- 
verbindungen, aber aucb aebr zablreiobe andere 

Wenn aucb Naquet^) mit Recht darauf hm weist, daß die Stabibtät bei höherer 
Temperatur kein ELTiterium für die Emordnung m die Gruppe der Molekulverbin- 
dungen sei, da auch zahlreiche binare Verbindungen schon bei mäßigem Erwärmen 
zerfallen und überhaupt die Temperaturbeständigkeit nur relativ ist, indem bei 
genügend hoher Temperatur wohl alle Körper spaltbar sind, so hat Kekule doch 
den BegrifE der Molekülverbindungen ziembch richtig erfaßt, und vor allem hat er 
das Verdienst, sie überhaupt von den nichtmolekularen abgesondert und einen 
Unterschied zwischen den beiden Verbmdungsklassen erkannt zu haben Aber die 
genaue Eestlegung dieses Unterschiedes ist bis heute nicht gelungen. Schon Nau- 
mann®) macht darauf aufmerksam, daß die Grenze zwischen Atom- und Molekül- 
verbindungen sich nicht genau ziehen laßt. Die Nichtexistenz im Gaszustand gibt 
zwar ein wertvolles Kriterium ab, aber dies Kriterium ist nicht weniger unsicher wie 
das der Unfähigkeit zu doppelten Umsetzungen, zu denen auch die Molekiilverbiii- 
dungen zuweilen befähigt sind®). Z B besteht die aus Methylalkohol und Chlor- 
wasserstoff entstehende Additionverbmdung auch im Gaszustände weiter'*) 
Naumann hat die Mogbchkeit eines solchen Fortbestehens zuerst theoretisch her- 
geleitet®) und dann durch den Nachweis der Polymerisation des Essigsauredampfes®) 
auch praktisch erwiesen. Das bekannteste Beispiel einer im Gaszustande existenz- 
fäbgen Additions Verbindung ist wohl der polymere Fluorwasserstoff. 

KEKUii: war in dem Wunsche, sem Prinzip von der Konstanz der Valenz zu 
retten, in der Einordnung zahlreicher Verbmdungen ins System der Molekulver- 
bindungen etwas zu weit gegangen. Viele Körper lassen sich als Hauptvalenzverbin- 
dungen betrachten, wenn man die Wertigkeit der in ihnen enthaltenen Atome hoher 
wählt, als er es getan hat Dazu ist allerdings notwendig, verschiedene Wertig- 
keiten für das gleiche Element gelten zu lassen Blomstrand'^) hat dies m aus- 
führlicher und überzeugender Weise dargetan, allerdings nicht, ohne nun wieder 
ins andere Extrem zu verfallen, indem er z B. für Doppelcyanide, Ammoniakatc, 
Doppelchloride u a m Hauptvalenzformeln aufstellte, die wir heute nicht mehr 
anerkennen können Aber wir wissen auch heute noch nicht, wo die richtige Grenze 
zu ziehen ist und in vielen Fällen sind sicherlich beide Auffassungen, ]e nach den 
Umständen, berechtigt Schwefelsäure ist je nach den Umstanden besser als HgSO^ 
oder als H2O, SOg formuliert und Calciumhydroxyd kann zuweilen mit Recht als 
Ca(0H)2, zuweilen als CaO, H 2 O aufgefaßt werden Nur die Extremfalle sind deut- 
lich unterscheidbar 

Daß es noch nicht mogbeh ist, in allen Fallen mit Sicherheit anzugeben, ob sich 
in einer Verbindimg nur Hauptvalenzen betätigen, oder auch Nebenvalenzen, ob 
dieselbe eme bloße Atomverbmdimg ist, oder eme solche, in der die Moleküle als 
Ganzes mitemander Zusammenhängen, liegt wahrscheinlich an der Unsicherheit 
der Definition der beiden Valenzarten Wollen wir aus den Eigenschaften einer 

*■) C r 68, 676 (1864). — ®) Über Molekulverbmdimgen nach festen Verhältnissen. Heidel- 
berg 1872. - Vgl auch Miohablts, Ann 164, 18 (1872) - ■*) Pbibdbl, C r. 81,236(1875) 
— ®) Ber. 2, 346(1869). — ®) Ann. 166, 326(1870). — ’) Chemie der Jetztzeit ITT Absehmtt. 


§12. Abgrenzung der beiden Valenzarten 


39 


Verbindung auf ihren Charakter als Haupt- oder Nebenvalenzverbindung schließen, 
so müssen wir daran denken, daß diese Eigenschaften vielleicht mcht emzig durch 
die Bindungsart beeinflußt sind, sondern emer Summe von Ursachen entspringen. 
In unserem Schluß wird aber eme Defimtion inbegriffen sein, die sich eben nach 
Eigenschaften richtet. Wir haben ein Übereinkommen getroffen darüber, 
was wir in die eine oder andere Klasse hineinrechnen wollen. Eme solche Einteilung 
wird sich für manche Eigenschaften bewahren, sich gegenüber anderen aber wieder 
als unzureichend erweisen So muß denn, ]e nach dem Standpunkt, die Meinung 
darüber auseinandergehen, an welcher Grrenze der Übergang von der Haupt- zur 
Neben valenzverbindung liegt. Dabei braucht man noch nicht die pessimistische 
Ansicht von E. A. Sohilow^) zu teilen, daß, weil weder die Valenzauffassung von 
Kekul^] noch die von Weenbb unter allen Umständen befriedigt, man überhaupt 
kerne universelle Valenzhypothese aufistellen kann, weil der Bau der Moleküle durch 
zu verschiedenartige, physikalische Emzelheiten bedingt ist. 

Es mag reine Haupt- und reine Nebenvalenzverbindungen geben, und diese 
ExtremfaUe mögen sogar recht oft Vorkommen. Aber in anderen Fallen wird man 
die Verbmdungen als gemischter Natur anspreohen können, indem die Ursachen 
beider Arten von Valenzbetätigung in ihnen enthalten sind. Je nach Umstanden 
wird dann die eine oder die andere latent werden, ähnlich so, wie ein Molekül bald mit 
einem, bald mit einem anderen Atom zu reagieren vermag. Das würde einen kontmuier- 
lichenÜbergangbeiderVerbindungsMassenineinander bedeuten, ohne daß dieUrsaohe 
der beiden Arten von Valenzbetätigung identisch zu sein braucht. Viel diskutiert wor- 
den ist die Frage, ob eine feste Grenze zwischen Kristallwasser- und Konsti- 
tutionswasserverbindungen besteht, ob zwischen komplexen und Doppel- 
salzen ein grundlegender Unterschied sei, kurz, ob und wo die beiden Arten von 
Affinitatskraften, welche diese beiden Arten von Extremen der Verbmdungen be- 
dingen, voneinander unterschieden sind. Sicherbch sind hier kontmmerKche Über- 
gänge. Schon Hittore hatte bewiesen, daß es Doppelverbmdungen gibt, die in ihren 
Lösimgen sozusagen nicht in die Emzelsalze gespalten smd (sog. komplexe Ver- 
bindungen) und auch solche, die praktisch vöUig in ihre Komponenten zerfallen 
sind, wie die Alaune (sog. Molekülverbindungen). Von letzteren nahm man an, daß 
sie nur m festem Zustande bestehen. Aber Bodländbr*) zeigte am Beispiel der 
Silberohlorid-Ammoniakverbindungen, daß auch solche Doppelverbmdungen, die 
sich sogar beim Liegen an der Luft schon zu spalten vermögen, und die beim Be- 
handeln mit Wasser in ihre Komponenten zerfallen, diesen Zerfall nicht ganz 
zeigen müssen, sondern nur bis zu einer vom Massen Wirkungsgesetz geregelten 
Grenze, fast gleichzeitig erwies auch Behrbnd®), daß der Zerfall der Doppelsalze 
in Lösung ebenfalls durch einen Überschuß an einer Komponente zurückgedrängt 
werden kann, woraus also hervorging, daß nur der Grad des Zerfalls bei derartigen 
Verbindungen yersohieden ist, daß aber ein prinzipieller Unterschied zwischen 
Doppel- und Komplexverbindungen nicht besteht. Seiner Folgerung, daß auch die 
Valenzen in beiden ihrer Natur nach identisch sind, brauchen wir uns nicht an- 
zuschließen 

1) Ber Polytechnikum Iwanowo-Wossnbssensk 6, 417 (1922) - -) Z. phys Ch 9, 730 
(1892). - 3) Z. phys Ch 9, 406 (1892), 10, 265 (1892) 
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§18. Gleichsetzung von Atom- uudMolekiilvalenz. Eme große HeiJie vonFor- 
schexn hat diese Schwierigkeit dadurch zu behehen versucht, daß sie den grund- 
sätzlichen Unterschied zwischen Haupt- und Nebenvalenzen überhaupt leugnen. 
Es geschah dies entweder formal dadurch, daß sie die Wertigkeit der valenz- 
betätigenden Atome so weit erhöhten, daß die Molekularverbindungen auch als 
solche mit Atomvalenz schreibbar wurden, oder dadurch, daß sie beiden Valenz- 
arten gleiche Ursache zuschrieben, jedoch eine Betätigung jeder derselben nur an 
bestimmter Art von Materie annahmen. Der B!auptvertreter der letzteren Eichtung 
ist Alfred Werner, der mit fortschreitender Zeit immer mehr die Überzeugung 
gewann, daß ein prmzipieller Unterschied zwischen Haupt- und Nebenvalenz mcht 
bestehe. Die Veranlassung zu dieser sicherlich unrichtigen Auffassung ist wiederum 
die, daß er die valenzbedmgende Kraft mit der Art der Anlagerung verwechselt. 
Insofern diese Kraft m beiden Fällen eine elektrische und ihre Auswirkung durch 
Eaumverhältnisse ermöglicht oder eingeengt wird, ist er im Eecht. Ein Unter- 
schied zwischen beiden Bindungsarten besteht aber trotzdem zweifellos, etwa in 
den Atomstellen, an denen sie in Funktion treten. 

Eigentlich hatten bereits Hübner und Post^) ganz richtig den wesenthchen 
Punkt erkannt, der dann spater viele Forscher zur Gleichsetzung der beiden Valenz- 
arten verleitet hat, nämlich daß die Verbmdungskraft, welche die Moleküle an- 
einander kettet, die gleiche ist als die, welche die Atome nutemander verbmdet 
und daß beide Verbindungsgruppen nach ganz ähnlichen Gesetzen entstehen. Beide 
Eeaktionsarten vollziehen sich auf Grund chemischer Vereinigung, die wir heute 
als elektrostatische Wirkung kennen, nicht etwa durch mechanische Wirkung, 
wie Zusammen pressen oder Einlagerung in Zwischenräume, je nach Abhängigkeit 
von äußeren Umständen. Wenn man also die Molekülverbmdungen von den durch 
die ,, Wertigkeit“ der Elemente bewirkten unterscheiden will, so muß man immerhin 
bei beiden die gleiche Naturkraft als treibend annehmen. Auch die Bildung der 
,,Kri8tallwasser“verbmdungcn ist wie diejenige der ,,KonstitutionswaBserverbin- 
dungen“ auf emen ungesättigten Zustand zurückzuführen Die Ursache der 
beiden Valenzarten ist also die gleiche. Aber die Veranlassung oder die Auswirkung 
dieser Ursache kann v(r.schieden sein^). 

1) Aon. 16», 05 (1873). 

*) Es mag erwähnt werden, daß wir Hübuhb und Post auch die ersten Beobachtungen 
über den Bmdungsort des KristaUwaBsers im Molekül verdanken. Bereits Lothab Metbb, 
Moderne Theorien, 4. Aufl,, 369, hatte sich dahm ausgespiochen, daß die Bmdung des Knstall- 
wassers von der Natur der bindenden Atome abhängig sein muß, und Hübbeb und Post, 
Ann. 169, 66 (1873), haben sogar schon erkannt, daß es vielfach die Metallatome der Salze 
sind, welche das Knstallwasser bmden. Bei Salzen, die sich von sehr verschiedenen Den- 
vaten des Brom toluols ableiteten, war der Wassergehalt in der Orthoreihe weitgehend unab- 
hängig vom Säurerest, dagegen gleichartig bei gleichem Metall Anderseits mußten sie aber 
doch zugeben, daß Oitho- und Paraderivate sich recht verschiedenartig verhalten, daß also 
auch das Anion Einfluß besitzt Auch Wuhtz, Die atomistische Theorie, 1879, Anhang, ist der 
Meinung, daß die Hohe des Wassergehaltes mehr von der Natur der Basis als von der der Sauie 
bestimmt wird. „Denn wir wissen, daß nicht alle Sulfate mit der gleichen Menge von Waeper 
kristallisieren, und daß von zwei sehr nahestehenden Sulfaten, dem Kaliumsulfat und dem 
Natriumsulfat, das ome wasserfrei, das andere wasserhaltig sein kann.“ Emen weiteren Beveis 
dafür, daß es überwiegend das Metallatom eines Salzes ist, welches das Knstallwasser bmdet, 
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Dies hat z.B. A Werner^) nicht erkannt, der sich ansdbriickhch für die Gleichheit 
beider Valenzarten ausspricht. Für den uberemstimmenden Charakter der beiden 
Valenzarten führt er unter anderem an, daß der selektive Affinitatscharakter 
der die Valenzarten betätigenden Atome bei beiderlei Verbmdungaarten identisch 
ist. So geben z B. gerade die durch beständige Sulfide ausgezeichneten Elemente 
(Hg, Ag, Pt u. a.) auch Additionsverbmdungen mit Alkylsulfiden, andere dieser 
Elemente, wie Eisen, Arsen, Antimon, zeichnen sich durch Bildung von Sulfosalzen 
aus. Die durch ihre Beständigkeit ausgezeichneten Halogen verbmdungen der 
Platinelemente hefem wohloharakterisierte und sehr beständige Halogenosalze. 

Abhängigkeit zwischen Haupt- und Nebenvalenzen zeigt sich ja auch darm‘ 
daß durch die Absattigung der emen die anderen gestärkt oder auch geschwächt 
w'erden So werden höhere Oxydationsstufen, die in freier Form unbeständig smd, 
durch Salz- oder Komplexbildung stabilisiert Wir kennen moht die freien Ver- 
bindungen FeOg, MnCl4, C0CI3 oder CuJj, wohl aber deren Additionsprodukte 
K20,Fe03, KaMnCig, [Co(NH3)g]Cl3, [Cu(NH3)g]J2 Umgekehrt werden höhere 
O.xydationsstufen zuweilen bei Betätigung von Neben Valenzen instabil, z B. lassen 
sich die Verhmdungen des dreiwertigen Eisens mit 3 Mol. a-Dipyridyl oder o-Phe- 
nanthrolin nur unter ganz bestimmten Vorsichtsmaßregeln festhalten, ohne welche 
sie m solche des zweiwertigen Eisens übergehen^) . Daß auch die Neben valenzbindung 
durch die Axt der Absattigung der Hauptvalenzen eine Änderung erfahren kann, 
ist durch zahlreiche Beispiele belegt So ändert sich Zahl und Bindungsfestigkeit 
von an Kationen angelagerten Ammoniakmolekulen durch Wechsel des Anions 
ganz erheblich®) In manchen Fällen glaubt Werner überhaupt nicht entscheiden 
zu können, ob die Bmdung durch Haupt- oder Nebenvalenz verursacht sei. Das 

kann man aus emer Zneammenatellung von Th. Salzbib, Ann 223, 1 (1884), entnehmen, der die 
größtmögliche Menge des in den Salzen gebundenen KristaUwaaBers vergleicht. Dieser findet, 

1 daß neutrale Salze einbasischer Sauren mehr Wasser enthalten als ihre sauren Salze, 
basische allerdmgs Aveniger als neutrale Salze, 

2. daß bei Absattigung mehrbaaischer Sauren mit Metall der Wassergehalt mit fortschrei- 
tender Neutralisierung ansteigt. 

Erhöhter Metallgehalt erhöht also, außer bei den basisohen Salzen, auch den Wassergehalt. 
Aber bei gleichbleibendem Metall und -wechselnder Säure wechselt natürlich auch der Wasser- 
gehalt, und daß die Art der Säure hier emen bestimmenden Emfluß ausubt, sieht Süzek 
daraus, daß aromatische Säuren mit zwei negativen Substituenten emen geringeren Wasser- 
gehalt haben, wenn diese Substituenten in Orthostellung smd, als wenn sie sich m Para- oder 
Metastellung befinden. Er schließt daraus, daß der Enstallwassergehalt mcht nur durch die 
Natur der Bestandteile, sondern auch durch die Konstitution der Verbindung bechngt 
wird und memt, daß die Art der Verteilung der elektropositiven und elektronegativen Atome 
oder Atoragruppen innerhalb des Moleküls von Bedeutung sei. 

Pur Metollammomake macht Blomstbahd, Bor 4, 44 (1871) darauf aufmeiksam, daß die 
Menge des gebundenen Ammoniaks wesenthch vom daiin enthaltenen Metall abhängig ist, 
so bmden Nickel, Kobalt, Indium, Rhodium sechs, dagegen Platm nur vier, Süber noch wemger 
Moleküle Ammoniak Auch die Bindungsfestigkeit des Ammoniaks ist, wie Blomstrand 
nchtig bemerkt, von der Art des MetaUes durchaus abhängig Immerhin brach sich schon früh 
auch hier die Erkenntnis Balm, daß auch der Säurerest an der Bmdung des Ammomaks ugond- 
wie mitbeteiligt ist (Kuenakow, J. pr Ch [2] 52, 181, [1895]). Über die Bedeutung des Sanre- 
restes für die Valenzbetatigimg vgl Laohowicz, S 292. 

^) Z Elektrochem 17,604(1911) - ^) Wbrnee, Neuere Anschauungen 3 Auf! 65(1913). 
- ®) Ephraim, Ber. 40, 3103 (1913) 
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I treffendste Beispiel hierfür ist wohl die Verbmdungsklasse [Co{NH3)5NOJX2, die 

1. ans ammoniakahscher Kobaltosalzlosung durch Einleiten von KO entsteht, und 

durch Umsetzung leicht wahre Kobaltiake, dreiwertiges Kobalt enthaltend, 
ergibt 1 ), obwohl doch NO bei Abwesenheit von Luft sonst nicht als Oxydations- 
I j mittel betrachtet werden kann Über diese Verbindungsklasse haben neueste 

I I Untersuchungen von Manchot^), dann weitere, aber noch nicht völlige Auf- 

' ' klarung gegeben 

: ; ' Die größte Ähnlichkeit zwischen beiden Valenzarten besteht aber in ihrer r a u m - 

i I liehen Auswirkung. Wernes®) hat gezeigt, daß auch reine Molekülverbindimgen 

' } in spiegelbild-isomeren Formen auftreten können, wie das früher nur bei Haupt- 

, ' j valenzverbmdungen beobachtet worden war, und daß der Ersatz von durch Haupt- 

* '! valenz geketteten Besten durch Moleküle, die mittels Nebenvalenz gebunden sind, 

' || in sterischer Hmsicht ohne Bedeutung ist. 

' ' Emen weiteren Beweis dafür, daß der Unterschied zwischen Haupt- und Neben- 

,ilj Valenzen in den Molekulverbindungen verschwindet, glaubt Werner^) durch den 

j i'l Nachweis zu erbringen, daß in den Kobaltiaken 

'S r /NO, i 

,'h ettoCo, voen, Xj 

s;' L ■ ^NH/ -J 

ii'I 

I 'l die beiden Kobaltatome in Wirklichkeit völlig gleich gekettet sind, so daß die 

Schreibweise r j;j-q 

'I enoCo* ^‘Coen, X4 

1'^ -NHa* 

j . 

j das Verhalten dieser Verbindungen besser zum Ausdruck brmgt 

1 I Werner hat auf Grund dieser Tatsache einen Unterschied zwischen Haupt- 

; I und Neben Valenzen überhaupt geleugnet Hierin gmg er entschieden zu weit ; die 

i\ Analogie besteht nur in der räumlichen Vertretbarkeit von durch Haupt- oder 

' I Nebenvalenzen gebundenen Komponenten, nicht aber m der Art der Bindung au 

I , sich Ähnlich glaubt J. V Dubsky®) die Unterschiedslosigkeit zwischen Haupt- 

I' ' und Nebenvalenzbindungen dadurch bewiesen zu haben, daß er die Identität der 

I ' “ aus Cadmiumchlorid und Papaveriniumbromid einerseits, der aus Cadmiumbromid 

' 1; und Papaveriniumchlorid andererseits entstehenden Doppelverbindungen naoh- 

I wies Valenzisomerie der heterogenen Halogensalze besteht danach nicht. Aber sem 

I Versuch leidet an Beweiskraft dadurch, daß er die Salze aus wäßriger Lösung 

' kristallisierte, in der nach vorhergegangener Ionisation sehr wohl schon Um- 

formung zu gleichen Produkten stattgefunden haben kann Auch sonst würde das 
Ausbleiben von Isomeren wohl nur die Gleichartigkeit der Nebenvalenzen unter- 
einander, aber nicht ihre Identität mit Hauptvalenzen beweisen können 

Auch Ostwald®) ist wenig geneigt, emen Unterschied zwischen Atom- und 
Molekülverbindimgen anzuerkennen Erst der Lehre von der konstanten Valenz 
zuliebe sind die beiden Verbindungsklassen vonemander unterschieden worden, 

Wehnkr und Kakruk, Helv. chim. Acta 1 , 54 (1918) - -) Ber 60, 2176 u a O (1927) 
- 3) Ber 44. 1887 (1911) - *) Ber 46, 3674(1913) - ®) J pr Ch. (2) 00, 01 (1914), vgl auch 
Chem Weekbl 10,984(1919) — *) Lehrbuch der allgemeinen Chemie I, 1143 
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und ein anderer, ausgeprägter Unterschied zwischen ilinen, als daß eben m den 
Atom Verbindungen konstante Valenz angenommen werden kann, m den Molekul- 
verbindungen aber nicht, kann von ihm nicht gefunden werden. Die Eigenschaften 
der einen gehen vollständig stetig in die der anderen über, indem man überall einen 
stufenweisen Abstieg germgster Zersetzlichkeit zu größter an entsprechenden Ver- 
bindungen nachweisen kann Sobald man sich in der Tat, wie Ostwald dies mit 
van’t Hoff tut, die ,, Valenzen“ als auf dem Atom lokalisierte Maxima der An- 
ziehung verstellt, hat dpr Unterschied zwischen beiden Korperklassen keinen Sinn, 
denn auch bei der gegenseitigen Anziehung der Molekeln muß diese von den 
Atomen ihren Ausganjg nehmen Durchaus richtig ist Ostwalds Bedenken, daß 
der fragliche Unterschied überhaupt keinen Sinn hat, solange man kerne bestimmte 
Annahme über die Natur der Valenzen macht Erst m neuerer Zeit, wo diese Natur 
erkannt ist, hat sich dann auch gezeigt, daß sie auf zweierlei Weise zu wirken ver- 
mögen direkt, durch Einordnung der Außenelektronen des Atoms m ein Molekül, 
und indirekt durch Beziehungen der Kraftfelder, welche die Umgebung der Elek- 
tronen bilden. 

§ 14. Formulierung von Molekulvalenzverhlndungon als Atomvalenzverbln- 
dungon. Am weitesten geht eine nicht kleme Gruppe von Chemikern, welche die 
beiden Verbmdungstypen für so überaus wemg verschieden vonemander halten, 
daß sie versuchen, durch Valenzvermehrung alle Körper als durch Atomvalenz 
verkettet zu erklären Die Tatsache, daß beide Arten chemischer Verbindungen 
unter der Wirkung chemischer Kraft, und wohl der gleichen Kraft, entstanden 
sind, führte zu der Annahme, daß diese Kraft sich auch stets m der gleichen Weise 
äußern müsse und daß der Unterschied zwischen den beiden Verbmdungsklassen 
völlig abzuleugnen sei^). Erwiesen sich doch auch die äußeren Erscheinungen bei 
ihrem Entstehen, z. B Wärmeentwicklung, als sehr ahnbch Wenn schembar 

’) B Brauner, Monatah 3,42 (1882) 

Von hiBtonßchom Interesse mag es sem, daß der Versuch der Formuherung emer Mole- 
kulverbmdung und ihrer Gleichstellung mit Atomvalenzveibindungen emmal zur Aufstellung 
emer allgememen Konstitutionstheone der Verbmdungen geführt hat, namhch zur Paarungs- 
theorie Diese Molekulverbindung war das REiSHTsche Salz, das wir heute als [Pt(NHjj)JClg 
formnheren. Als em Beispiel des Wandels der Memungen mögen an diesem Körper die charak- 
teristischsten Auffassungaarten demonstriert werden, die für ihn in der Literatur gegeben 
wurden, bis er in der Formuherung nach Wernbh seme heutige Darstellung fand 

Bebzsijits beti achtet das REisHTsche Salz (m die heutige Schreibweise übertragen) als 
Pt(NH„)o, 2 NH 4 CI, spater nahm man an, daß eine NH 4 -Gruppe em Wasserstoffatom des Am- 
moniaks ersetzt habe Tn diesem Sinne formuliert es KoIiBE t 3 Tientheoretisch als 

H* I 

K CI, 

Pt I 

wahrend Fbantcland, Lecture Notes for Chemical students, und Busr, Lehrbuch, es valenz- 
maßig als NHj(NH 4 )Cl 

^TOg(NH4)Cl 

auffaßten Platm und Chlor smd hiei an das gleiche Stickstoffatom gebunden, clei Stickstoff 
überall funfwertig Schon Graham, Elements of Chemistry, 1840, sowie Hokmaun, Phil Trans 
2,367 [1851], hatte geglaubt, daß solche Salze Aramomumsalze seien, m denen Wasserstoff 
sowohl durch Metall wie durch Ammonium ersetzt sei Noch nn Jahre 1870 gibt Kolbe 
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gesättigte Molekule, so fuhrt Wußxz aus^), doch noch aufnahmefähig sind, so 
geht daraus hervor, daß sie eben doch nicht gesättigt waren. 

Schon W GriBBS®) hatte geglaubt, daß die Wertigkeit, welche ja veränderlich ist, 
nach oben hin nicht begrenzt ist Es steht dann nichts im Wege, auch die molekularen 
Verbindungen als gewohnhche Valenzverbmdungen aufzufassen, m denen nur die 
Valenz eine ziemlich hohe ist So zeigt Gibbs dann, wie man die Kristallwasser- 
verbmdimgen unter Annahme von vierwertigem Sauerstoff formuheren könne 
Auch nach der Memung von Wub.tz ist die Grenze der Sättigung nicht ein für 
allemal festhegend, sondern von den Bedingungen und Reaktionskomponenten ab- 
hängig. Erhöht man die Wertigkeit, so lassen sich die Molekulverbindungen natür- 
lich wie die anderen erklären. Nach Wubtz ist z. B Platin gegen Chlor zwar vier- 
wertig, aber es ist in PtCl4 noch mcht gegen alle Komponenten gesättigt, bei Zutritt 
von Kabumchlorid z. B wird es höherwertig- 

Cl\yi 

Knstallwasserverbiiidimgen auch hohen Wassergehalts erklärt Wurtz durch 



J. praot. Cheiu. [2] 2220, (1870) emo der Typenthoorie entspnngende Substitutionaformel 


H®N 


'H®N 

H“ 
H® 


N8CU 


in der „das Radikal Pt ^3^ SteUo von zwei WasserBtoffatomen lu emeiii Diamraonium- 


diohlond emmmmt“. Vom Standpunkt der Typentheone ganz empirisoh aufgefaßt ist die 
GzBHAiinTsobe Substitutionsformel | if®, die mit der inneren Lagerung der Atome 


nichtfe zu sohaffen haben soll. Odlinq fernerhin, Ber 8, 686 (1870), sieht m den Verbindungen em 
„emwertiges Radikal Ammonamidogen“, HjN NH3, und formuliert Pt"(N2Hß)2, 2 HCl, woim 
NoHj aber, wie Blomstrand, Ber. 4,47 (1871), hervorhebt, jedenfaUs nicht mit dem emwertigon 
Radikal CH» CH3 verghchen werden darf, sondern eher mit dem zweiwertigen HgC’CII, 
Blombtrahd selber entwickelt die S. 21 dorgestelltcn Konstitutionsformoln, m denen er den 
Stiokatoflf fiinfwertig und den Bau kottenartig annimmt, wobei aber zu bemerken ist, daß er 
zweien von den fünf StickstofTvalenzen, wie seme graphischen Formeln auf S. 34 auch zum 
Ausdruck brmgen, eine andere Funktion zuortoilt wie den beiden anderen 

Eigentlich ganz mit der heutigen Anschauung in Einklang ist auch hier wieder die Auf- 
foBsimg von Bebzeltüs, Lehrbuch, 3 Auf! , 1833, daß es sich um eme Verbmdung des Metalls 
mit Ammomak handle (zum Unterschied vom Ammomumsolz als Ammoniaksalz bezeichnet), 
was spater Claus, Beitrage zur Chemie der Platinmotallo, Dorpat 1864, durch die Formel 
PtCl^, 4 NHg formulierte. Diese Formel litt nach Blomstrand „au der gar zu oft vorkommen- 
den unkl aren Auifassung des Paamngsbegriffes, der ganze Ammoniakgeholt war ohemisch 
untätiger Paorbng“ Eme Vereinigung der Konstitutions- und der Paarlmgsauffassung vei- 
tcidigt Bohheßlich noch 1895 P Klasoit, Ber 28, 1477 (1896), dort auch Literaturubersicht, 
eme solche auohbeiKuRNAKOW, J pr. Ch (2) 62, 497(1896), dei die Formel (NHg)2, Pt: (NH3C1)„ 
vorschlägt und durch die Umsetzung mit Sulfiden erwiesen zu haben glaubt, daß das Chlor 
direkt an Stickstoff gebunden sei 

^) Die atomistisohe Theone, S 227. - ®) Am J Sei (2) 64, 409 (1887) 
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mäßige Erhöhung der Wertigkeit des Metalls und, ähnhch Gibbs, durch Annahme 
der Vierwertigkeit des Sauerstoffs z B wie folgt: 


p/fg 


s Qi 

^ \ /\ 

O ö 


CuS04,6H20 


OHg 

I 

OHg 

0/fg 
. 1 


Die letzte Formel erinnert durchaus an die von Blomstband (vgl S. 21) eingefiihr- 
ten Kettenformeln 

Am weitesten ging m dem Versuch, die Additionsverhmdungen als mit den 
anderen identisch zu erklären, Mbndelejbff und seine Schule. Mendblhjbit 
versuchte z. B. zahlreiche KristaUwasserverbmdungen als ,,Orthoverbmdungen“ 
zu erklären In diesem Sinne brauche die V alenz gar nicht erhöht zu werden, sie sei in 
H2SO4, 2H2O bzw.HNOg, 2H2O ganzhch unverändert gegenüber der m den wasser- 
armeren Säuren HgSO^ bzw. HNOg. Die Hydrate seien als S(OH)ß bzw. N‘(OH)ß zu 
deuten. Diese Auffassung mag für einige wenige Fälle richtig sem, meist ist schon 
die Formuherung der Verbindungen als „Orthokorper“ unmoghch. Sie fuhrt, wenn 
man sie durchzufuhren versucht, doch zur Annahme der Erhöhung der Wertigkeit 
eines Bestandteiles der Verbmdung, wie dies durch Flawitzky m semer „Theorie 
der chemischen Formen‘‘^) geschehen ist, der z. B zur Erklärung emer Verbindung 
MCI, 3B[20 siebenwertiges Halogen arniimmt, was ihn dann zur Formulierung 
MC1H3(0H)3 fuhrt. In diesen Verbindungen ist dennoch die Anlagerungsfähigkeit 
für Wasser noch nicht an ihrer Grenze angekommen, so daß Flawitzky weiter- 
hin noch ,, Hydrate höherer Ordnung“ anzunehmen gezwungen ist, in denen der 
Sauerstoff eme höhere Wertigkeit als 2 besitzen soU. 

Bei Mendelejeff wemgstens mag das Vorurteil zur Befestigung seiner Mei- 
nung von der Gleichartigkeit der beiden Verbmdungstypen beigetragen haben, 
daß gerade diejenigen Metalle, welche sehr hohe Oxydationsstufen bilden, 
in ihren niederen Stufen Wasser, Ammoniak usw zu bmden vermögen^) Die Er- 
fahrung steht damit nur teilweise im Einklang. Hätte sie zur Bestätigung geführt, 
so hatte man in der Tat Wasser, Ammomak usw. in gleicher Weise gebunden an- 
nebmen können, wie die Substituenten der höheren Stufen, und mit Mendblejeff 
in PtCl4,4NH8 eme salzartige Verbindung vom Typus PtX^Y^ erbhcken können, 
in der das Platm Achtwertigkeit besitzt*). 

Aus der Zahl der Erklärungen der Konstitution von Molekulverbindungen durch 
Annahme einer erhöhten Wertigkeit sei noch auf sehr ausführhche Darlegungen 
von J F Heyes®) hingewiesen, die den Übergang zu einer Differenzierung 
der Wertigkeitsarten büden Heyes deutet die Konstitution vieler Verbin- 
dungen unter Ainahme vierwertigen Sauerstoffs oder dreiwertigen Halogens, 


Eer. 4, 931 (1871), Grundzuge der Chemie, S 201, 624 — *) J Russ. Ges. (ehern.) 2‘1, 
117, 25,243, J pr Ch (2) 46, 67 (1892). - ®) Grundzuge der Chemie, S. 720-730. - *) Vgl 
Kubnakow, J pr Ch (2) 52, 512 (1895) - ®) Phil Mag (6) 26, 221, 297 (1888) 
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wobei er allerdings nicht alle Valen2en gleichsetzt und z B. mono-, di-, trivalente 
und mono-, di-, trivalide Elemente imtersobeidet, mdem er unter den Validen 
eine Ar t von Zusatzvalenzen versteht. Die bimolekulare Essigsäure ist z B. unter 
Annahme von bivalentem tmd bivahdem Sauerstoff • 

CH3-CO-OH 

CH3-CO-OH 

Angelagertes Kristallwasser wird z B durch 

Ha Ha Ha 
0 - 0-0 


von ibm ausgedruckt In der von Heyes als Ag— J . J — K geschriebenen Ver- 
bmdung ist das Jod nicht ,, trivalent“, sondern ,,tervahd“. Die ,, Valenz“ drückt den 
niederen, die ,,Vabditat“ den höheren Wert aus Die Bindung m solchen Verbin- 
dtmgen erfolgt also nicht durch Valenzriickstande und sie sind in diesem Sinne 
kerne ,,Molekulverbmdungen“ 

Versuche, die Konstitution von Valenzverbmdungen höherer Ordnung durch 
allemige Annahme von Hauptvalenzen zu erklären, smd dann immer wieder und 
bis in die neueste Zeit unternommen worden Eine Zeitlang geschah dies wohl, weil 
die Autoren die Arbeiten Werners, Abegqs, Thieles u a. nicht genügend kannten 
oder würdigten, jetzt aber, wo von emer Unkenntnis dieser Theorien doch nicht wohl 
mehr gesprochen werden kann, führt der Wunsch zur Veremfachung der Erschei- 
nungen doch noch immer und immer wieder dazu, kunsthche Systeme aufzustellen, in 
denen Haupt- und Nebenvalenzen weitgehendemanderangeglichen werden Vielfach 
ist es so, daß die aufgesteUten Theorien dann mit emer Anzahl der verkommenden 
Falle noch gedeckt werden können, daß aber andere Falle ihnen widersprechen, jedoch 
von den Aufstellern der Theorie ignoriert werden In anderen Fallen werden weitere, 
künstliche H3rpothesen emgeführt, die weder überzeugend noch veremfachend sind 
Es ist zwecklos und auch kaum möglich, hier Vollständigkeit der Berichterstattung 
anzustreben. Einige charakteristische Beispiele seien herausgegrifien : 


Durch einfache Erhöhung der Wertigkeit, also nicht viel anders, als Blomsthand, Wtjetz, 
Elawitzkt und andere dies getan hatten, hofft H Rhodes^), der später (vgl Kap X) viel 
treffendere Ansichten über die Atomverkettung geäußert hat, die Molekulverkettung in 
den Koordinationsverbindungen erklären zu können. In Hoxamminen bzw Hexahydrateii 
bestehen seiner Ansi cht nach Ringe der Art I. bzw II., und Verbindungen wie MgClj, 6 HoO 
oder CuSOj, 6 H 2 O werden durch III und IV. wiedergegeben 
^3 







'^3 

N 

1 


HOH 

1 

H‘OH 

^3 

1 

N 

N Hs 

1 

HO-H 

H'OH 



hO.h 


IL 


') Chem. N 122, 85, 07 (1921). 
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H O'H H OH 

HOH 

hO-h 

m. 


OH 


— HOH 

Cu H=ZO I 

\-/| \ I 

hoh hOH 


HOu 


OH 


IV. 


DaJl diese Theoiie in kemer Weaae mit dem Verhalten der Verbindungen, dem VodconiMB 
von Isomeren, den stereoohemisohen Verhältnissen usw. m Emklang zu bringen ist, bed«cl woU 
keiner Erläuterung mehr. Sie schließt sich übrigens an sehr äbnhche Deutungen gnlnKiMr 
durch Fribnd^) (vgL jedoch dessen Elektronenauffassung, S. 266), sowie durch J. Bsowv*) mi. 

Ebenso unhaltbar sind die erst kürzhoh erschienenen Ausführungen von E. QAPtnr*), der 
insofern eme wenigstens funktionelle Ähnhobkeit zwischen Haupt- und NebenvaloEmn aa- 
Dimmt, als die Summenzahl beider konstant sein soll. Die Zahl der Eebenvalmzen sei, so BMdnt 
er, gleich 8 minus der Zahl der Eauptvalenzen, und in Anlagerungsverbindungea seiea die 
Nebenvälenzen stets gesättigt. Beträgt die Koordmationszahl 6 bzw. 4, so ist dos Kematoa 
mit zwei Molekülen durch doppelte bzw dreifache Bindung verbunden (I. und 13.). Dieee ntehr- 
f achen Bmdungen befähigen es zu weiteren Anlagerungen, wobei dann verdrängte Radikale nicht 
mehr mit dem Zentralatom, sondern nur mit dem eingelagerten Molekül verbunden seien (III.). 

NH3 


CI 

NH3 

a 




Pt 

a 

!! CL 

. 

NH3 


NH, 


Nh, 


AW, 


'•ßs' 
y \ 


r: y,ci 

'"'Co^ 


Der umfangreichste Versuch, die Kon 
lleinige Annahme von Hauptvalenzen zu 
lUf einer elementahnhohen Auffassung der 
äutors können nicht als gluokheh bezeichne 
;en kernen vollgültigen Ersatz bieten kann. Er verw 

Svebnbks über die „Nebenvalenzen“, besonders aber uie .amueuu, »xci 

1er Verbindungen durch Schwingungen ihrer Bestandtede hervorgerufen wird, also die „kine- 
-iflohe“ Theorie der Zersetzung An ihrer SteUe nimmt er ohne einleuchtenden Beweis an. daß 
Be Warme m Quanten auftrete, die einem chemischen Element gleichzusetzeii seien und 
(he er als „Thermonen“ bezeichnet Jedes Element soU nun so viel 'Ihermonea entlmlK-n. 
daß die Summe dieser und der von ihm, anderen Elementen gegenüber betätigten \alenzen 
semer Gruppenzahl im periodischen System entspricht So ist z. B das Chlor immer sie 
wertig, betätigt es gegenüber anderen Elementen nur eine einzige Wertigkeit, so tragt es ms 
sechs Thermonen Ebenso ist der SauerstoS sechswertig; tritt er schembar zweiwertig au s 
tragt er noch vier Thermonen Der Übergang vom gasförmigen m den üuamgen bzw t 
Zustand den Bxmow als eme Verdoppelung (flüssig) bzw Vermehrfachung (fest) ^-'a-for- 
migen Moleküls ansieht, soU nun dadurch zustande kommen, daß bei Abkühlung em A .au d* 

bmdungen Stuttgart 191!) Ford Enke 212 Seiten 
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Bezeiohnet man die Thermonen durch Pfeile'-), die Bmdungen zwischen zwei Elementar- 
atomen durch Striohe, so erscheint z. B. die Bildung des Wassers aus Wasserstoff (der nach 
Bülow stets dreiwertig ist) und Sauerstoff folgendeimaßen • 


LH -h: 


= o: 


\H- 


+ 


Der Übeigang von gasfornugem Wasser m flüssiges verläuft wie folgt 


r/ 


I X” 1 + 2 


im Eis hat das HjjO dann noch die letzten Thermonen verloren und es ist eme rmgformige Vei- 
bindung entstanden, deren Pormel hier mcht wiedergegeben werden soll. Zur Erklärung der 
Verbindungen zweiter Ordnung nimmt nun Büiow an, daß die Thermonen des flüssigen Wassers, 
des AmmnTns.Trfl usw gegen Moleküle ausgetausoht werden können, die beim Austausoh gleichfalls 
Thermonen verheren So hat z. B wasserfreies Caloiumohloiid die Formel I, das Hexahydrat ent- 
sprechend die Pormel 11 Das ohemisoh stärkere „Aquan“ (Wasser mit zwei Thermonen) hat bei 
dei Vereinigung das schwächere Thermon verdrängt. 


I 


tt tt 

■ti - Ca -CI- 


aq aq 

II aq=Cl— Ca— CI“ aq 

II II 

aq aq 


Diqse Formeln seien aber nur der Ausdruck der monomolekularen, „gasförmigen“ Phase, 
die m sehr verdünnter Losung vorhegt Festes Chloroaloium sei imndestens trimolekular, alle 
solche Chloride zweiwertiger Metalle enthalten em „Chlorolringskelott“ (III.), sie haben dem- 
nach die Formel (IV.), m welcher • das Metallatom bedeutet; 


in. 
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a.(f aqr 
\\ // 

CL 

ouf^/ ^ag- ^ 

/I ^ 

* ag 

— V" CL 

cug\ ag^ ^ag 

aar r-q 


Mit großer Konsequenz wird nun diese Anschauung von B-bnow für eine erhebUohe Zahl ver- 
schiedenartiger Verbindungen durchgefuhrt, besonders für Kobaltiake, Doppelsalze, 
Sauren u. a m. Daß dies möghch ist, rührt daher, daß bei Annahme einer hohen Valenz die 
Kombinationamogliohkeiten sehr groß werden Es läßt sich dann eben mit Strichen „alles“ 
machen. Um aber überall die hohe Valenz zur Verfügung zu haben, sieht sich Btxow genötigt, 
em „re-vidiertcs“ periodisches System zu entwerfen, bei dem z B Pb, Cr, Ag, Au, Cu, Hg in 
die achte Gruppe geraten, also auch aohtwertig werden Daß die Bünowschen Formeln auch 
durch die Rdntgenanalyse der Kristalle -widerlegt werden, sei nur nebenbei bemerkt 


^) Ihre verschiedene Länge bedeutet verschiedene Wärme Also smd die Thermonen 
einander mcht gleich’ 


§ 15. Ältere AnBfuhrungen über die meohanisohe Ursache der Valenz 
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Eine ziemlioli weitgeliende Ähnlichkeit mit der BüLowschen Theorie zeigt die- 
jenige Kohxwbilees^), mir daß derselbe statt der „Thermonen“ die Existenz von 
„Valenz Systemen“ (vgl. S. 108) annimmt, die sich in Verbrndimgen wie Wasser 
oder Ammomak durch Amfapaltung der ,, Gruppen“ (vgl. S 108) bilden können. 
Dem Ammoniak und dem Wasser weist er je zwei solcher freien ,, Valenzsysteme“ 
an, dem Platin deren acht, und unter Verwendung dieser zahlreichen neuen Valenz- 
emzelkrafte ist es natürhch möglich, Bindungsformeln zu konstrmeren, die bei 
Annahme germgerer Valenzzahlen mcht durchführbar sind. Das gleiche gilt für die 
von ihm gemachte Annahme, daß die Halogene in den Halogendoppelsalzen hoher 
als em wertig sind. 


Drittes Kapitel 

Die Ursache der Valenz. Ältere Ansichten 

Die Eorschung nach der Ursache, warum die Atome gerade m den für sie 
charakteristischen Zahlen Verhältnissen zusammentreten, steht m engstem Ver- 
hältnis mit der Forschung nach der Natur der Verbindungsfahigkeit über- 
haupt. Erst wenn man erkannt hatte, warum sich die Atome verbmden, konnte 
man darauf hofEen, die Gesetze ihrer arithmetischen Beziehungen aufzudecken. 
Daher ist Affinitats- und Valenzforschung überaus häufig Hand m Hand gegangen. 
Schon Beezelius hatte die elektrische Natur der Affimtat propagiert, die sich 
nachher bestätigt hat, und in der Tat wurde bald nach Aufstellung des Valenz- 
begrifies wahrscheinhch gemacht, daß Elektrizitatswirkungen auch für die zahlen- 
mäßige Zusammenlagerung der Atome maßgebend smd. Andere Forscher haben 
zunächst rein mechanische Ursachen für die Valenzbetätigung verantwortheh 
machen wollen. Wenn auch die ersten Vorstellungen über diese mechanische Wir- 
kung nur primitiv waren, so kommt man doch, je länger je mehr, auf deren Be- 
deutung zurück. In Wahrheit hegen die Verhältnisse so, daß die elektrischen Ein- 
flüsse es smd, die die Verkettung der Atome bewirken, daß aber diese Einflüsse nur 
/ln.nn zur Auswirkung kommen können, wenn sie mcht durch mechamsche Ursachen 
behmdert sind. Eme Theorie, die nur eines allem berücksichtigt, wird memals voll- 
kommen sem 

§ 16. Ältere Ausfuhrungen über die mechanische Ursache der Valenz. Mecha- 
nische Ursachen wurden zuerst als Veranlassung für die Verbmdung der Atome 
miteinander angesehen, als ,, Liebe und Haß“ nicht mehr als ausreichende Begrün- 
dung für die Verbindungsfahigkeit gelten konnten Diese Ursachen wurden zuerst 
rem körperlich, mstrumentähnheh wirkend, gedacht^). Spitzen und Haken der 
Atome bewirkten nach Lemery (geh. 1645) deren Zusammenhalt, die Gestalt der 
sich anziehenden Atome hatte den größten Einfluß auf die Bildung und also auch 
auf die Zusammensetzung der Verbindungen (Buffon, Beroman, Wenzel, Ber- 
thollet). Noch gegen das Ende des 19 Jahrhunderts wird die Ansicht vorge tragen^), 

'■) Z phys Ch 93,113(1919). - “) Vgl Ostwald, Allgemeine Chemie II, 2, 1. - ^) Sedqwiok, 
Chem JSf 71, 139(1895) 


I Ephraim, Valeiizlolire 
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daß nullwertige Atome Kugelgestalt besitzen, wahrend die verbmdungsfahigeu 
Elemente Kugeln mit abgeschnittenen Segmenten darstellen, derart, daß die Zahl 
der Valenzen von der Zahl der Flächen abhängig ist, welche durch Entfernung dieser 
Segmente entstehen. 

Wir sind heute nicht mehr geneigt, diese Spekulationen mit jenem überheb- 
lichen Hohn abzutun, der ihnen lange Zeit zuteil wurde. Wir wissen jetzt sehr wohl, 
daß räumliche Verhältnisse auf die Betätigung der Wertigkeit den allergrößten Ein- 
fluß ausuben, daß z. B. das Auftreten dreiwertigen Kohlenstoffs an ganz bestimmte 
Umhüllungen des Kohlenstoffatoms geknüpft ist, daß die Bildung von Koordina- 
tionsverbindungen von der Beruhrungsmdglichkeit der Komponenten weitgehend 
abhängig ist, ja, daß die gesamte Valenzbetatigung durch Elektronenubergang 
eigentlich nicht viel anderes ist als das Eindringen emer „Spitze“ in ein Gebilde, 
das die geeignete Lucke hat, um diese Spitze aufzunehmen. Wie nach Kekules 
Worten etwas absolut Neues noch mcht gedacht worden ist, so ist wohl stets auch 
im scheinbar vollkommen Falschen etwas Wahrheit enthalten. Nirgends trifft dies 
mehr zu als in der Valenzlehre. 

Zur Zeit der Entstehung des Valenzbegriffs waren, von Berzelius’ elektro- 
chemischer Theorie abgesehen, nur geringe Ansätze für dieDeutung der Verbmdungs- 
bildung vorhanden. Naquets Vorstellungen (vgl, S. 24) bildeten kaum mehr als 
eine formale Umschreibung des Verbindungsvorganges, und erstim achten Jahrzehnt 
des vorigen Jahrhunderts tauchen die ersten Theorien auf, die die Valenz erklären 
wollen. Van’t Hofe ist wohl der erste, der eine solche äußert. Er sieht^) m den 
Atomen unregelmäßig gestaltete Gebilde, die dort am besten anziehend wirken 
können, wo ihre Form am meisten von der Kugelform abweicht, weü sie sich hier 
anderen Atomen am besten nahem können. In diesem Sinne wird auch die Zahl 
der Valenzen durch die Form der Atome bestimmt. 

Nicht unähnlich hiermit ist eine Theorie von Michaelis^), die auch heute noch 
Interesse verdient. Er vermutet an den Atomen eme gewisse Zahl von Angriffs- 
punkten, an denen vorwiegend andere Atome herantreten können Die Anziehungs- 
kraft des punktforimg gedachten Atoms sei also nicht nach allen Richtungen hm 
gleichwertig, sondern besitze nach bestimmten Richtungen besondere Starke. 
Diese Richtungen seien eme Art Pole, die entweder allein die Anziehung erlauben 
oder Maxima der Anziehung darstellen. Letzteres sei wegen der Existenz mole- 
kularer Verbindungen am wahrscheinhchsten, in denen mcht die Pole, sondern 
die Stellen minderer Anziehungskraft die Bmdung vermitteln. Die Anziehung 
(Miohablis sagt „Beschleumgung“) sei also mcht allein eine Punktion der Ent- 
fernung, sondern auch der Richtung dieser Entfernung im Raum. Sie werde 
übrigens für Ideinere Werte negativ. Michaelis gibt dann die mathematische Ab- 
leitung für Oszillationen, die sich aus dieser Theorie ergeben, wenn sich die Ent- 
fernungen ändern, und macht darauf aufmerksam, daß die Anziehungsmaxima in 
ihrer Wirkung verändert werden, weim andere Atome hinzutreten. So wurde seihst 
bei gleichbleibender Zahl dieser Maxima, also gleicher Valenz, deren Intensität 
je nach Art der hinzutretenden Atome verschieden sein könne, woraus sich z. B. 
die verschiedene Stabilität von PCI 5 und PC1,0 erkläre. 

Atibiülitea über organische Chemie. Braunsohweig 1871, S. 3. - -) Ber. 6. 48 (1872). 
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Diese Theorie richtet sich gegen Ausführungen von Ejekul^:!), der eine Schwin- 
gungstheorie der Valenz aufgestellt hatte. Er sieht in der Wertigkeit die Folge 
eines rem mechanischen Vorganges, nämlich des Zusammenprallens der Atome im 
Molekül. Je öfter sich em solcher Zusammenstoß vollziehe, um so höher sei die 
Wertigkeit; sie ist die relative Anzahl von Stößen, die ein Atom m der Zeiteinheit 
durch andere Atome erfährt. Eme ähnhche Ansicht findet man später noch hei 
Molinari^). Betrachtet man die Sache so, dann hat man, wie Michaelis®) richtig 
erkennt, in der Wertigkeit nur einen Mittelwert zu sehen, so wie die Molekular- 
geschwindigkeiten nach der kinetischen Gastheorie auch nur Mittelwerte sind Das 
ist natürhch leicht zu widerlegen“*). 

Daß die Valenzhetätigung eine Formänderung mit sich brmgt, ist an sich 
mcht wunderbar. Daß aber mit zunehmender Valenzbetätigung das Kristallsystem 
der Verbindung komplizierter wird, konnte, wenn die Beobachtung richtig wäre, 
einen Rückschluß auf die Ursache der Maximalvalenz ziehen lassen Diese Be- 
hauptung, welche Subawicz®) aufstellt, halt aber der Nachprüfung mcht stand. 
Er glaubt zu finden, daß die wasserhaltigen Salze einem Knstallsyetem mit h ober er 
Symmetrie anzugehoren pflegen als die wasserfreien und belegt dies durch eine 
größere Tabelle. Er bnngt in dieser jedoch nur Salze mit relativ kleinem Wasser- 
gehalt. Hier haben wir es in der Tat wohl oft mit einem Anbau von Wasser an das 
in sich ziemhch kompakte Salzmolekul zu tun, welcher die Symmetrie des Ganzen 
verringert. Hätte er Salze mit hohemWassergehalt, wie Alaune usw., berücksichtigt, 
BO wurde sich seine Erfahrung nicht bestätigt haben, da hier das Wasser als 
Paokungswasser gerade die Unebenheiten der Molekül oberfl ach e ausfüllt und dem 
Ganzen eine symmetrische Gestalt erteilt. Die von ihm beobachtete Zunahme der 
Asymmetrie bei Anlagerung von etwas Wasser batte übrigens schon vorher B. Kos- 
MANN®) beobachtet und mit der bei der Wasseranlagerung erfolgenden Energie- 
anderung in Beziehung gebracht, allerdings m wenig überzeugender Weise. Er 
meint, daß mfolge der bei der Hydratation erfolgenden Warmetonung eine Ver- 
schiebung der Atome im Kristall eintritt, die dasselbe m ein mehr asymmetnsches 
Elhpsoid verwandelt, in dem die Atome eine mehr polare Anordnung besitzen. 
Warum diese Verschiebung gerade im Sinne zunehmender Asymmetrie statthaben 
soll, ist nicht ersichthch. 

Während diese Autoren die Formänderung als Folge der Waeseranlagerung hetraohten, 
sehen andere — und dies ist für uns vdchtiger — den Qrund für die Mögliohheit der Wasser- 
anlagerung in der Form der wasserfreien Moleküle. Eine interessante, wenn auoh kaum 
nohtige Theone hat in diesem Sinne Th. Saizeb*') aufgestellt, die sioh auf den Wassergehalt 
von Salzen zweihasischer Säuren bezieht. Treten zweiwertige Metalle mit den Radikalen soloher 
Säuren zu Salzen zusammen, so entstehen ringförmige Salze. Die Spannung dieser Ringe 
kann eventuell so groß sem, daß sie die Enstallbildung nicht zuläßt; in diesem Falle dient 
das Wasser nach Sat,zbb dazu, diese Spannung zu regulieren, ähnlich wie die Pole eines Huf- 
eisenmagneten durch eine Anzahl dazwisohentretender, kleiner Eisenteilchen verbunden und 
zu einem zusammenhängenden Gebilde geschlossen werden können. An einer großen Anzahl 

i) Ann. J0ä, 87 (1872) - ®) J. pr. Ch. (2) 48, 120 (1893) - Ber. 6, 463 (1872). - *) Vgl. 
auch LADEHBrEO, Ber 6, 322 (1872) — ®) Ber. 27, 1306 (1894). — ®) Ber. 27, 1911 (1894); 
Berg- u huttenm Ztg 1880,86. — ’) Ber 28,2033(1896), Z phys Ch. 10,436(1806); Pharm 
Ztg 41, 484, 694 (1890), 42, 866 (1898), 4.S, 897 (1899); J pr Ch. (2) 61, 167 (1900). 
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von Barium- und Caloiumsalzen organischer Säuren versucht er diese Theone zu erhärten, 
aus der ihm auch die S. 41 gefolgerten Sätze hervorgehen, ebenso wie der Satz, daß nnt der 
räumlichen Entfemung der Carbonyle der zweibasisohen Saure der Wassergehalt der Salze steigt 
Auf die Widerlegung der SAXiZsssohen Theone emzugehen, erübngt sich hier, da sie aus spater 
Gesagtem von selbst erfolgt. 

Eine mechaniacli-pliyaikahsclie Deutung der Valenz versucht F Eosch’^), ohne 
sich über die Natur der Kräfte auszusprechen, welche die Atome im Molekül an- 
ziehen und abstoßen, mdem er anmmnat, daß diese Kräfte der dritten Potenz der 
Entfernung umgekehrt proportional smd Er untersucht mathematisch die mog- 
hchen Gleichgewichtslagen zweier oder mehrerer sich anziehender Atome zuein- 
ander unter Voraussetzung emer in germger Entfernung zwischen ihnen herrschen- 
den Abstoßungskraft c, die mit der Temperatur und der elektrischen Bewegung im 
Äther veranderhch ist, und einer im Äther erfolgenden Reibung R. Ausgehend von 
der Gleiciang r 

mj — = + R 

d t- r r“ 

für einen zweiatomigen Körper, in welcher r den Abstand der Atome bedeutet, kann 
er bei Ausdehnung seiner Betrachtungen auf Verbindungen mit mehr als zwei 
Atomen, z B auf CH 4 , zeigen, daß sich die Lagerung der H- Atome auf den Tetra- 
ederecken als natürliche Wirkung anziehender und abstoßender Kräfte ergibt, ohne 
daß man vier vom Mittelpunkte des Systems ausstrahlende Kraftnchtungen als 
primär vorausaetzen muß. Die Valenz hat daher auch einen rein mecha- 
nisch-physikalischen Sinn; die Bildung derjenigen Verbindungen, welche sich 
als nicht existenzfähig erwiesen haben, ist ebenso unwahrschemlich, wie das Stehen- 
bleiben eines Pendels im labilen Gleichgewicht. Die mathematischen Ausführungen 
Roschs in Kurze wiederzugeben, ist leider mcht möglich Daß die Mechanik zu 
ähnlichen Systemen führt wie die elektrostatische Wirkung, hat sicherhch zur 
Folge, daß diese Wirkung nicht durch mechamsche Gegenwirkung gestört wird 
Dafür, daß die mechanische Wirkung die Ursache der Valenz ist, hat Rosen 
keinen Beweis erbracht, sondern nur dafür, daß sie an sich emer anderen, valenz- 
bedingenden Kraft kem Hindernis bereitet 

Eme Theone von Wbight’^) wurde man wohl vor wenigen Jahren als phantastisch uber- 
gangen haben Die neuesten Unterauchungen über Atomspaltungen lassen es immerhin ratheh 
ersohemen, sie noch mcht ganz der Vergessenheit anheirafoUen zu lassen Weicht nimmt an, 
daß die Wertigkeit einzelner Elemente zuruokzufuhren ist auf diejenige hypothetischer Ur- 
atome (ultimate atoms) Der Sauerstoff wird betrachtet als zusammengesetzt aus zwei je 
dreiwertigen Uratomen vom Atomgewicht 8, der Stickstoff aus drei je dreiwertigen vom Atom- 
gewicht 4,06 usw Der Wechsel der Wertigkeit erklärt sich aus der verschiedenen Bindungs- 
weise dieser Uratome 

§ 16. Ältoro AiisEiihrungen über die elektrische Ursache der Valenz. Daß die 
Valenzbetatigung emes Atoms gegenüber positiven Elementen eme andere sein 
kann als gegenüber negativen, hat schon früh dazu geführt, den Einfluß des 
elektrischen Charakters auf die Valenz zu berücksichtigen, ja dieselbe aus 
den elektrischen Eigenschaften des Atoms herzuleiten 


M Z phys C'h 23 , 24 (1897) - Chem. N 24 , 189 (1871) 
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KcLBr''-) hat zwo.r die Präge, ob eine verschiedenartige Wertigkeit gegenüber positiven 
und negativen Elementen anzunehmen sei, zimäohat in negativem Sinne beantworten zu dürfen 
geglaubt, und Kolbbs Grunde wurden später durch semen Schüler IUtj®) weiter verfochten. 
Weil im Radikal je zwei Waaserstoffatome durch em Sauerstoffatom ersetzbar smd, 
wird gefolgert, daß die Wertigkeit des Stickstoffs m und m -NOa die gleiche sei. Es 

könne dann weiter der im NH4CI am Stickstoff sitzende negative Chlorrest durch den posi- 
tiv en ( 1 ) OH-Rest ersetzt werden, wobei Salpetersäure entsteht Demnach sei die absolut höchste 
Sattigungskapazität von der elektrochemischen Natur der verbundenen Atome mcht beem- 
flußt. Der falsche Schluß rührt von der ungenügenden Kenntnis des elektrochemischen Cha- 
rakters der Elemente her, er ist dann später von Abego und RoDLltrDBB (vgl. S. 66) nohtig- 
gesteUt worden, nachdem bereits Kubnaiow») erkannt hatte, daß den höchsten Wasserstoff- 
typen oft die medngsten Oxydformen entsprechen und umgekehrt. Rau unterschied bereits 
Verbmdungen, m denen die Anziehungswirkung nur in einem Pole des PlftTUftutes gehäuft 

+ — H-— H 1 — 

smd imd die er als unipolare bezeichnet (HQ, H3N), von den bipolaren, (H^ N CI), bei danftn 
sie sich auf zwei Pole verteilt, so daß aber die Summe derselben das Sättigungsvermogen des 
Elementes ausdruokt. Die mehrpolige Natur der Elemente ist übrigens schon von Blomstband 
bei der Formulierung der Verbmdungen ausgiebig berücksiohtigt worden 

Die Grundlage späterer Anschauungen über den elektrisch-polaren Charakter 
der valenzbedingenden Kräfte ist von Helmeoltz^) geschafien worden und sie ist 
eine Eeihe von Jahren unter nur geringer Veränderung die meist benutzte gebbeben. 
Sie ist charakterisiert durch die ffleichzeiticrft A ■nnnllTYlP -nnfll+ivor und nonro+iTraT 
Haftstellen am selben Atom Nacl 
stellen, die mit ]e emem Element 
Elektrizität beladen smd. Die Krafx 
ist identisch mit der Anziehung der elea*. WXXUK.'JAVf 
werden von den Atomen mit emer für jedes Elei 
festgehalten. Die Metalle und Wasserstofi habei 
zur positiven Elektnzitat als zur negativen, div 
gekehrt. Am stabilsten smd die]emgen cbenusc 
Valenzsteben mit emem Elektrizitats(^uantum*d\;xjcxijgcjj. axu 
das betreffende Atom die größere Anziehung hat. 

Diese Erklärung berücksichtigt nur diejemge Art von Valenzen, die man später 
als Hauptvalenzen oder elektrochemische Valenzen zusammengefaßt hat. Für die 
Bildung der Molekulverbmdungen gibt sie, im Gegensatz der Auffassung von 
Michaelis (S 50), kernen Anh alt. Solche Verbmdungen smd nach Helmholtz 
unter Betätigung emer anderen Kraft entstanden, die direkt von Atom zu Atom 
wirkt. Nach ihm erklärt es sich auch nur schwierig, warum sich Atome des gleichen 
Elementes miteinander verketten, man muß nämlich annehmen, daß dann eme 
positive Stelle des emen Atoms mit emer negativen des anderen m Verbindung tntt 
Es fuhrt das zu Formeln, die etwas unwahrschemhch aussehen , so deutet Richakz®) 
z B. das Wasserstoffperoxyd bzw. das Bariumperoxyd m folgender Weise. 

{B+){-0-){+0-){+B) 

^) Lehrbuch der orgamflchen Chemie I, 23. — ^) J. pr. Ch. (2) 20, 232 (1879) — ®) J. pr Ch. 
(2) 62, 619 (1896) — *) Rede zu Fabadays Gedächtnis Vortrage und Reden II, 276, J ehern. 
Soo 1881, 277. - ®) Ber. 21, 1678 (1888). 
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§ 16 Ältere Auflfulmmgen über die elektnsche Ursache der Valenz 53 

Kclbz^) hat wo.r die Frage, ob eine verschiedenartige Wertigkeit gegenüber positiven 
lind negativen Elementen anzunehmen sei, zunächst in negativem Sinne beantworten zu dürfen 
geglaubt, und Kolbm Grunde wurden später durch seinen Schüler Rau“) weiter verfochten. 
Weil im Eadikal NH* je zwei Wasserstoffatome durch ein Sauerstoffatom ersetzbar sind, 
wird gefolgei-t, daß die Wertigkeit des Süokstoffs m -NH* und m -NOg die gleiche sei. Es 
könne dann weiter der im NH*C1 am Stickstoff sitzende negative Chlorrest durch den posi- 
tiven (' ) OH-Rest ersetzt werden, wobei Salpetersäure entsteht Demnach sei die absolut höchste 
Sattigungskapazität von der elektrochemischen Natur der verbundenen Atome nicht beem- 
flußt. Der falsche Schluß rührt von der ungenügenden Eenntnis des elektrochemischen Cha- 
rakters der Elemente her, er ist dann später vcn Abbqo und BoDLitroBB (vgl. S. 66) nohtig- 
gestellt worden, nachdem bereits Kubjstajcow®) erkannt hatte, daß den höchsten Wasserstoff- 
typen oft die niedrigsten Ozydformen entsprechen und umgekehrt. Rau unterschied bereits 
Verbmdungen, m denen die Änziehungswirkung nur in einem Pole des Elementes gehäuft 

H — H — H 1 — 

smd und die er als unipolare bezeichnet (HCl, HgN), von den bipolaren, (H*NC1), bei denen 
sie sich auf zwei Pole verteilt, so daß aber die Summe derselben das Sättigungsvermogen des 
El e mentes ausdruckt. Die mehrpolige Natur der Elemente ist übrigens schon von Blombtbaitd 
bei der Eormuherung der Verbmdungen ausgiebig berüoksiohtigt worden 

Die Grundlage spaterer Anschauungen über den elektrisch-polaren Charakter 
der valenzbedmgenden Kräfte ist von Helmholtz^) geschafien worden und sie ist 
eine Reihe von Jahren unter nur geringer Veränderung die meist benutzte gebheben. 
Sie ist charakterisiert durch die gleichzeitige Annahme positiver und negativer 
Haftstellen am selben Atom Nach Helmholtz besitzt das Atom gewisse Valeuz- 
stellen, die mit je emem Elementarquantum positiver oder negativer 
Elektrizitä't beladen sind Die Elraft, welche von diesen ValenzsteUen ausgeht, 
ist identisch mit der Anziehung der elektrischen Elementarquanten. Diese selbst 
werden von den Atomen mit emer für jedes Element charaktenstischen Anziehung 
festgehalten. Die Metalle und Wasserstoff haben eme sehr viel stärkere Anziehung 
zur positiven Elektrizität als zur negativen, die Nichtmetalle verhalten sich um- 
gekehrt. Am stabilsten sind die] em gen chemischen Verbmdungen, in denen alle 
Valenzstellen mit einem Elektrizitätsquantum-derjemgen Art beladen sind, zu der 
das betrefiende Atom die größere Anziehung hat. 

Diese Erklärung berücksichtigt nur die]emge Art von Valenzen, die man später 
als Hauptvalenzen oder elektrochemische Valenzen zusammengefaßt hat. Eür die 
Bildung der Molekülverbindungen gibt sie, im Gegensatz der Auffassung von 
Michaelis (S 50), kernen Anhalt. Solche Verbindungen smd nach Helmholtz 
unter Betätigung einer anderen Kraft entstanden, die direkt von Atom zu Atom 
wirkt. Nach ihm erklärt es sich auch nur schwieng, warum sich Atome des gleichen 
Elementes mitemander verketten, man muß nämlich annehmen, daß dann eme 
positive Stelle des emen Atoms mit emer negativen des anderen m Verbmdung tritt 
Es fuhrt das zu Formeln, die etwas unwahrscheinlich aussehen , so deutet Eichaez®) 
z B das Wasserstoffperoxyd bzw. das Bariumperoxyd m folgender Weise 

(B+)(-0-)(+0-)(+B) H^n-! 

_ L + J(/^ ) 

^) Lehrbuch der organißohen Chemie 1, 23. — ®) J. pr Ch (2) 20, 232 (1879) — ®) J pr. Ch. 
(2) 62, 519 (1896) - ^) Rede zu Faeadays Gedächtnis Vorträge und Reden II, 275, J ehern. 
Soc 1881, 277 - ®) Ber 21, 1678 (1888) 
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er nimmt in ihnen also ]e ein SauerstofEatom an, das zwei negative Valenzstellen 
betätigt und eines, das eine negative und eme positive Valenzstelle m Funktion 
setzt Br erklärt übrigens daraus das verschiedenartige Verhalten der beiden Arten 
von Peroxyden, wie Manganperoxyd und Bariumperoxyd, indem die letzteren, 
infolge der positiv beladenen Valenzstellen, einen größeren Energiegehalt haben 
als z. B. [0=J[jlMa;];][+0], in dem der SauerstofE nur diejenige Elektnzitätaart 
tragt, zu der er große Anziehung besitzt. — Auf die Theorie der „Neutralvalenzen“ 
von SpiEdEL (vgl. S 233), die ebenfalls positive und negative Elektnzitatseinheiten 
verwertet, sei hier verwiesen. 

Die HBLuaoLTZsohe Lehre von der Natur der Valenz erlitt in den nächsten Jahren einige 
Auslegungen und Dmdeutungen, die ihr kaum zum Vorteil gereichten und die meist aus dem 
Bedürfnis entsprangen, diese Lehre gewissen Spezialfällen anzupassen, mit denen sie immer 
in Widerspmoh genet, weil die Annahme gleiohzeitigen Vorkommens positiver und negativer 
Valenzhaftpnnkte am selben Atom Schwierigkeiten bot Interessant ist in dieser Hinsicht eine 
recht versohnärkelte Auffassung, die der Chemiker ViOTOB Mbvbb und der Physiker Eduahd 
BiIBOXX^) gemeinsam ansarbeiteten, um gewisse Isomerien zu erklären, die sich spater als 
stereoobemisob beransgestellt haben. Auf Grand der Tatsache, daß einfache KohlenstoSbinduug 
eme Drehung nm die Bindungsaohse gestattet, doppelte aber moht, auf Grund sohheßlioh der 
Annahme, daß die vier Haftpunkte der Valenzen am Kohlenstoffatom zwar tetraediisoh ver- 
teilt, aber angebhoh doch versobiebbar smd, sowie daß auob bei einfaober Bmdung imter ge- 
wissen Dmstanden freie Drebimg ausgeschlossen ist, stellen sie folgende Hypothese auf: 

Das Atom selbst ist der Träger spezifisober Af&utät. Es ist umgeben von einer ÄtberbüUe, 
an deren Oberfläche die Valenzbaftpniikte (für Kohlenstoff vier) symmetrisob verteilt sind. 
Da sie sich gegenseitig abstoßen, so nehmen sie bei kugelförmiger Gestalt der Hülle die Eoken 
eines Tetraeders em, sie smd aber doch unter äußeren Emflussen gegeneinander versobiebbar. 
Jeder Haftpunkt besteht aus emem Doppelpol (Dipol), der in naher Entfernung em positives 
und ein negatives Ende besitzt. Diese Dipole sind versobiebbar, derart, daß sie z. B. die posi- 
tiven Enden auf den Atommittelpunkt liobten und die negativen von ihm entfernen können, 
oder auob positive xmd negative Enden in gleiche Entfernung vom Mittelpunkt bringen können 
Diese Dipole erklären nun, warum edob auob gleichartige Atome anemander lagern können 
Eig. 6 gibt das Aussehen des KohlonstoflFatoms (in Aufsioht), Pig. 7 und 8 die Verbmdung zweier 
Kohlenstoffatome, die, wie man sieht, in versobiedener Weise erfolgen kann, m Eig 7 bleibt 
die Drehbarkeit um die Aohee erhalten, m Eig 8 kann sie nicht erfolgen, da die Riohtungsände- 
rung eines Dipols hier auob diejemge der anderen zur Folge haben mußte Fig. 9 sohließliob 
zeigt die Verhältnisse bei doppelter Bindung, wo natürhoh Drehung ausgeschlossen ist. - Die 
Bedenken gegen die Biohtigkeit dieser Theorie liegen heutigen Tages so deutheh auf der Hand, 
daß sie hier kaum besprochen worden brauohen. Zur Zeit ihres Entstehens war dies aber durch- 
aus nicht der FaU. 

Etwas näher den heutigen Anschauungen und m mancher Beziehung schon Vorläufer der 
LawiBBohen Theorie smd Ausführungen von H. Saohsb®), die ebenfalls die Valenz als Aus- 
wkung elektrischer Ladung ansehen Er definiert dieselbe als Anzahl der stabilen Punkt- 
beruhrungen, die ein Atom eiugehen kann, mdem er diese Pnnktberuhrungon unter dem Einfluß 
elektnsoher Kräfte sich vollziehen laßt, derart, daß eine Ladungsstelle emes Atoms eine eben- 
solche eineB anderen direkt deckt. Ist dann einfache Bindung die Folge solcher Punktberuh- 
nmg, BO ist doppelte die Folge zweier Punktberührungen, also Zusammenlagerung nach einer 
Lame (Kante) und dreifache Bmdung, dreifache Punktberuhrung, ist Zusammenlagerung nach 
omer Fläche. Diese Dinge gehen eigentlich sobon aus den stereoobemisohen Anschauungen, 

Ber 31, 946 (1888) - *) Z phys Cb. 11, 186 (1893) 
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besonders aus der Tetraederansohannng des Kohlenstoflatoms hervor, auf die Sachbh auch 
exemplifiziert. Betraohtet man das Atom als Summe einer großen Menge von Punkten, an dessen 
Eoken aber die Ladungen verteilt sind, so werden um die moht an den Ecken befindlichen 
Punkte Solenoide kreisen, deren Stromintensität nun für das weitere Verhalten des Atoms von 
großer Wichtigkeit ist Durch Induktionswirknng eines Atoms auf das andere It^titiati die Stellen 
desselben verschiedenartiges Potential und sogar versohiedenartigeB Vorzeichen der Ladung 
erhalten. Die Vereinigung zweier Atome kann entweder durch die an sich entgegengesetzte 
Ladimg an den Eoken erfolgen oder auch, wenn diese Ladung in den freien Atomen ^eiohnamig 
ist, durch die bei der Annäherung neu auf tretenden richtenden Wirkungen, welche die Solenoide 
aus ihrer bisherigen Lage verschieben. Die Clesamtheit der Lagen der Solenoide nnrl die größere 



Eig. 6 

Einzelnes Elohlenstofiatom 


Eig. 7. Zwei Eohlenstofiatome, um die Verbindungs- 
achse drehbar 




Eig. 8. Zwei Eohlenstofiatome, Eig. 9. 

nicht um die Achse drehbar Zwei doppelt gebundene Kohlenstofiatome 


oder geringere Stabilität derselben bestimmen also die Polarität eines Elementes und den Grad 
derselben. Damit wird aber ein Zusammenhang zwischen der Gestalt, also auch der Wertigkeit 
(Eokenzahl) der Atome und dem Grade ihrer Polarität wahrsoheinheh gemacht, denn je germger 
die Zahl der Eoken, um so ausgesprochener können die Solenoide durch Bichtung nach einem 
Ende verschoben werden, um so ausgraprochener positiv oder negativ ist das Element. 

Die Mängel von BDeilmholtz’ dualistischer Theorie, die hauptsächlich m der 
gleichzeitigen Annahme positiver und negativer Valenzhaftpunkte am gleichen 
Atom bestanden, sind schon von ihm selbst lebhaft empfunden und sogar in der 
in Semem Nachlaß aufgefundenen^) unitarischen Darstellungsweise Ln einer sich der 
heutigen stark nähernden Auffassungsart beseitigt worden. Er nimmt jetzt nur 
eine Art von Elektrizität an, die in immer gleichen Quanten vorkommt, welche 

Vgl. Köhtosbeeger, Helmholtz-Biographie. Bd 2, 279 Braunschweig 1903. 
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sich gegenseitig abstoßen, und zwar mit der Kraft — . Biese Elektrizitatsquanten 


bezeichnet er als „elektnache Atome“. Ebenso besitzen auch die Massenatome 

c- 

Stellen, welche aufeinander eine ähnhche abstoßende Wirkung von der Kraft 

ausiiben. Diese Kraft ist jedoch entgegengesetzt derjenigen der elektrischen 
Atome, denn elektrische Atome und Valenzstellen der Massenatome ziehen sich 

1 e® 

gegenseitig an, jedes Paar mitder Kraft - — — ^ ■ Ein elektrisches Atom vermag zwei 


Valenzstellen von Masaenatomen zu neutralisieren, so daß ein solches Aggregat in 
hinreichender Entfernung keine Anziehung, weder auf Valenzstellen, noch auf 
elektrische Atome, ausiibt. Ein Körper ist daher nach außen hin elektrisch neutral, 
wenn er auf ein elektrisches Atom zwei Valenzstellen enthalt, er ist aber nach 
außen hin elektrisch, wenn er entweder einen Überschuß von Valenzstellen oder 
einen solchen von elektrischen Atomen besitzt, und zwar ist er entweder positiv 
oder negativ, je nachdem das eine oder das andere überwiegt. Helmholtz nimmt 
übrigens an, daß die anziehenden Ekäfte in sehr genngen (molekularen) Entfer- 
nungen mit der Annäherung schneller zunehmen, als in etwas weiteren, der da- 
durch entstehende Überschuß an Arbeit bei Annäherung auf molekulare Ent- 
fernung ist verschieden und prägt sich emerseits in der Stellung in der VoLTAscheii 
Spannungsreihe aus, anderseits in der chemischen Verwandtschaftskraft. Im Kou- 
kurrenzfalle werden diejemgen Verbindungen entstehen, bei denen die Anziehung in 
molekularer Entfernung den größten Wert hat. Da sich das elektrische Atom eben- 
sowohl mit zwei gleichartigen, wie mit zwei verschiedenen Atomen verbmden kann, 
so ist hier die Entstehung von Molekeln, wie Hg, ebenso erklärt wie diejenige von Mo- 
lekeln, wie HCl, was emen großen Fortschritt der Theorie gegen frühere darstellt. 

§17. Tdektroatfinltät und Valenz. Es sei die Ursache des Vorhandenseins 
elektrisch differenter Punkte im Atom zunächst außer acht gelassen und nur die 
Tatsache ihrer Existenz hingenommen. Man kann dann versuchen, die Inteii.si- 
tat ihr er Wirkung mit der Höhe der Valenzzahlin Zusammenhangzu bringen. 
Diesen Weg hat Abbgg^) m Fortsetzung semer bekannten, gemeinsam mit Bod- 
LÄNDEE^) veröffenthchten Gedanken eingeschlagen (vgl S. 226). In der Meinung, 
daß es mcht wesensverschiedene Bindungskrafte sind, welche die Entstehung der 
Haupt- und der Nebenvalenzverbindungen veranlassen, sieht er mit Hecht in den 
Verbmdungen mit maximaler Hauptvalenz die Grenze der Anlagerungsfähigkeit 
noch mcht erreicht. In diesem Smne laßt er den für die Systematik besonders in 
der organischen Chemie wertvollen Begriff der konstanten Valenz fallen und 
schreibt, wie dies schon mehrere andere vor ihm getan haben, den Atomen die 
Fähigkeit zu, ihre Valenzen je nach den äußeren Bedmgungen (Druck und Tem- 
peratur) und vor allem je nach der Natur der ihnen gegenübertretenden Elemente 
in wechselnder Anzahl und mit größerer oder geringerer Intensität m Wir- 
kung zu bringen Die Grunde für die so entstehende Valerizvanation sucht er fol- 
gendermaßen darzuJegen 
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Eine Systematik der Valenzbezieliimgen der Elemente ergibt sick aus dem 
periodisohen System. Nimmt man mit Mendelbjepe an, daß die höchsten 
Sauerst off verbmdungen, soweit sie Basis- oder Säureanhydride smd (also mcht 
Peroxyde), die Maxunalvalenz emes Elementes erweisen, so ist diese Maximalvalenz 
im allgememen übereinstimmend mit der Gruppennummer des periodischen 
Systems. Beziffert man sie aber nach dem Vmrbmdungsvermogen der Elemente 
gegenüber Wasserstoff, so nimmt diese Maximalvalenz von der vierten Gruppe 
an wieder regelmäßig ab. Die Maximalvalenz kann also gegenüber Sauerstofi 
anders sem als gegenüber Wasserstoff, das heißt sie ist abhängig von der Natur 
des Gegenelementes. Sie wird daher wohl um so stärker variieren, je 
verschiedenartiger dieGegenelemente sind. DieseVerschiedenartigkeitzeigt 
sich aber vorzüghch m der Elektroaffinität, die ja auch eine periodische Eigen- 
schaft ist. Die Natur des Unterschiedes ist also eme polare; bei den polar am 
meisten verschiedenen Elementen wird die Maximalvalenz die größten Unter- 
schiede aufweisen können, da aber alle Elemente vonemander polar verschieden 
sind, so werden sich Unterschiede m verschiedenen Abstufungen zeigen. 

Die Hauptvalenz, von Abeqq- Elektrovalenz oder Valenz für lonen- 
la düngen genannt, ist fast memals großer als die Gruppennummer (Ausnahme 
Cu und Au). 

Tritt ein Element in verschiedenen Elektrovalenzstufen auf, so smd die Affini- 
taten der höheren Stufen meist schwacher als die der mederen, z B. ist das che- 
mische Potential des Chlors m FeClg größer als m FeClg, in PClg großer als in PCI3. 
Je mehr Ladimgen bereits aufgenommen smd, um so schwieriger werden etwa noch 
hmzutretende Ladungen festgehalten werden können, ähnlich wie bei der Dissozia- 
tion des Wasserstoffs aus einer zweibasischen Saure diejemge des einen Atoms 
durch die Nähe des zweiten erleichtert wird. Bei Atomen von hoher Maximalvalenz 
liegen sich die Valenzstellen besonders nahe, es wird daher die elektrochemische 
Absattigung emer Valenz emes viel wertigen Atoms die Affinität der übrigen 
Valenzen zum Elektron mehr schwachen als m emem wenig er wertigen Atom. 

Was nun für die Ionisation, die Elektronenbmdung gilt, wird auch für die 
Bildung nichtionisierter Verbmdungen gelten Denn auch in ihnen werden die 
polaren Gegensätze der Komponenten fortbestehen. Wenn die siebenwertigen Ha- 
logene gegen Chlor nur noch drei Valenzen betätigen können (JCI3), der funfwertige 
Phosphor aber deren fünf (PClg), so wird dies damit Zusammenhängen, daß die 
Valenzstellen m der siebenten Gruppe einander zu nahe hegen, als daß sie noch 
trotz der gegenseitigen Abstoßung der Chloratome besetzt werden konnten Da 
außerdem m der gleichen Gruppe das Volumen der Atome mit zunehmendem 
Atomgewicht steigt, auf ihm also die Valenzpunkte um so weiter vonemander ent- 
fernt hegen, je schwerer das Element ist, so steigt die Fähigkeit zur Betätigung 
maximaler Valenz m gleicher Gruppe mit zunehmendem Atomgewicht. Diese 
Eigenschaft ist ja sehr bekannt Es ist z. B der Stickstoff gegen Chlor nur drei- 
wertig, der Phosphor aber fimfwertig SCI4 ist bei gewohnhcher Temperatur mcht 
beständig, SeCl4 dissoziiert erst bei hoher Temperatur, TeCl^ ist unzersetzt vergasbar. 

Will man diese Gründe für die Valenzbetatigung bzw Verbmdungsfahigkeit 
verallgemeinern, so muß man allerdings die Voraussetzung machen, daß alle Ver- 
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bindiULgen polarer Natur sind. Abegg ist dieser Meinung und sucht sie zu be- 
gründen. Daß die Elrafte, welche die Atome zu einer Verbindung Zusammenhalten, 
stets polar sind, glauben wir heute erst recht; es tut dabei nichts zur Sache, daß 
in manchen Verbmdungen die Polarität sich auch nach der Verbindungsbildung 
nach außen bin noch bemerkbar macht, wahrend dies bei anderen Verbindungen 
nicht der Pall zu sein braucht. Die Unterscheidung zwischen polaren und nicht- 
polaren Verbindungen schheßt nicht em, daß die Bausteine, welche die nicht- 
polaren Verbmdungen zusammensetzen, einzeln betrachtet, unpolarer Natur waren. 

Der Maximalwert der Valenz ist aber mcht gegenüber allen Elementen vor- 
handen, sondern nur gegenüber den]emgen, die die größte polare Verschieden- 
heit haben. So ist Schwefel zwar gegenüber dem Sauerstoff und dem Fluor sechs- 
wertig, gegenüber den anderen Halogenen aber von geringerer Wertigkeit, da 
diese schwächer negativ und polar dem Schwefel ähnlicher sind. Ähnliche Ab- 
stufungen haben wir m den Reihen 


MoFg, M0GI5, MoBr^, MoJ(^) 

WFg, WCIb, WBrg, WJg u. a. m. 

Diese Valenzschwankungen beziehen sich aber nur auf Elemente, welclie den 
positiven Bestandteil einer Verbindung bilden. Sie werden z. B. von Schwefel 
gezeigt, wenn er imt den stärker negativen Halogenen verbunden ist, niemals aber, 
wenn er selber den negativen Bestandteil bildet, dann ist er immer zweiwertig. 
Ebenso verhalt sich der Sauerstoff; die Halogene sind als negative Bestandteile 
stets einwertig, als positive ( J in JCI3 oder m J3O5) können sie auch höherwertig sein. 
Die negative Elektrovalenz ist auf der rechten Hälfte des periodischen Systems 
ebenso konstant wie die positive auf der hnken Hälfte. Als Ursache hierfür ver- 
mutet Abegg, daß bei Vorhandensein nur wemger Valenzen ihre Affinitäten so nahe 
gleich sind, daß eme stufenweise Absattigung nicht möghcli ist. Daß das periodische 
System im Hmblick auf die Elektrovalenz nun nicht völlig symmetrisch ist, ind^ 
die negative Elektrovalenz den Wert 4 memals ubersteigt, wahrend die iiositive 
dies tut, rühre vielleicht daher, daß die Affinität des negativen Elektrons zur 
Materie gäcmger ist als die des positiven; mehrere negative Elektronen wirken 
^el erhebficher abschwächend auf die Haftmtensitat jedes einzelnen, als dies bei 
den positiven der FaU ist. Heute, wo wir nur eine Elektronenart anerkennen, wer- 
den wir diese Erschemung so erklären, daß wir annehmen, daß die Tendenz zui- 
rgäimmg des äußeren Elektronenmantels nur besteht, wenn mindestens die Hälfte 
desselben schon vorgebildet ist. Sind weniger Elektronen als die Hälfte vorhanden 
so kam nur BleWiottsnabbau, moht aber Aufbau erfolgen. Abbau jedoch ist 
a.uob moghoh, wem mehr als die Hälfte des äußeren Mantels schon gebildet ist 
Schon AsBaa erkannt, daß die Summe der positiven und negativen Majti- 
^Ivalenzm sie* hauäg (et sagt sogar stets) zur Zahl 8 ergibt'), und zwar ent- 

nCt™m w r“ *iPP«'''iammer. Ob ein Element seine positive oder 
negative Elelrtrovale^ betätigt, hängt von der polaren Natur seines Verhindungs- 
genossen ab Die au Zahl geringeren, daher stärkeren Yalenzen hezoicliuet Aamu 

Elementes gogoiinber Woaaorotolt (bzw. 
von MmromiKMip aulgesteUt wordm™' ® hetnigt, ist übrigens zuerst 
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als Normal Valenzen., die an Zahl größeren, somit schwächeren, welche also die 
entgegengesetzte Polarität wie die Normalvalenzen besitzen, nennt er Kontra - 
Valenzen. So besitzt CI 1 negative Normalvalenz und 7 positive Kontravalenzen 
und analog Ag 1 positive Normalvalenz und 7 (hypothetische) Kontravalenzen 
Die B etatig ung der maximalen Valenz ist nicht notwendig ; je großer die Maximal- 
valenz ist, desto mehr Valenzstellen neigen dazu, latent zu werden, so daß nament- 
hch die Kontravalenzen selten völlig abgesättigt sind. Wachsendes Atomgewicht 
erleichtert ihre Betätigung, besonders für die Kontravalenzen zeigt sich, daß die 
negative Elektroaffinitat (also nach jetziger Annahme durch Elektronenaufnahme 
hervorgerufen) erheblich schwacher ist als die positive. 

Danach ergibt sich folgende Verteilung der Valenzen im periodischen System 



1 1 

' 2 1 

3 1 

Gruppe 

4 1 

6 n 

6 

Normalvalenzen 

H-l 

+ 2 

+ ß 

+ 4 

-3 

-2 

Kontravalenzen 

i-‘) 

(-6) 

(-5) 

+ 6 

+ 6 


Mit welcher seiner beiden Elektrovalenzen und mit wie vielen ein Element 
sich betätigt, hängt vom Polaritätsunterschied seines Verbindungs- 
genossen ab. 

Zur Entscheidung über den polaren Charakter emes Elementes in einer Ver- 
bmdung dienen als Klriterien: 1. die lonenbildung ; 2. die Hydrolyse; 3. seme 
Stellung im periodischen System gegenüber dem Verbindungsgenossen; 4. die 
Formel der Verbindung, falls die Maximalzahl der Valenzen ins Spiel tritt. Abegq 
erörtert dies am Beispiel des Phosphorstickstofis PaNg; ist P oder N das positive 
Element? Kriterium 1. versagt hier aus Mangel an geeignetem Lösungsmittel; 2. er- 
weist, daß der Phosphor der positive, der Stickstoff der negative Bestandteil ist, 
denn bei der Hydrolyse verbindet sich P mit den negativen OH'-Gruppen, N mit 
dem positiven H’. Kriterium 3. spricht im gleichen Sinne, denn das Atomgewicht 
des P ist höher als das des in der gleichen Gruppe stehenden N ; P ist also der posi- 
tivere Bestandteil. Kriterium 4. zeigt für den Phosphor die Valenzzahl 5; als negativ 
wirkendes Element dürfte er nach obiger Tabelle nur drei Valenzen zeigen. 

Auch die mehratomigen Moleküle von Elementen muß man demnach als 
polare Verbindungen auffassen, derart, daß etwa in einem zweiatomigen Molekül 
das eme Atom seine Normalvalenz, das andere seine Kontravalenz betätigt Hiermit 
steht in Emklang, daß die Metalle im allgemeinen einatomige Moleküle besitzen, 
denn die Neigung der ersten Gruppen des periodischen Systems zur Betätigung der 
Koutravalenzen ist nur gering. Auch daß die Halogene stets zweiatomig auftreten, 
steht damit in Zusammenhang, daß ihre Normalvalenz nur den Wert 1 besitzt, 
wahrend die hohen Kontra Valenzen einer weitgehenden Absattigung widerstreben • 
je höher aber die Normalvalenz, je niedriger also die Kontravalenz, um so leichter 
wird diese voll in Erscheinung treten und so haben wir in der Mitte des periodischen 
Systems die Elemente mit höchster Komplikation des Moleküls. 

Praghch bleibt zunächst, ob nicht neben der polaren Affinität auch eine un- 
polare zur Betätigung kommt, eine sogenannte Atomaffinität individueller 
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Natur. Solche konnte etwa m der Gruppe der Halogene dann zum Ausdruck 
kommen, daß die Molekülfestigkeit vom Fluor zum Jod abmmmt. Wir finden aber 
die gleiche Reihenfolge der Bmdungafestigkeit auch in den HalogenwasserstofEen, 
in den Halogenmetallen (z. B Cuprihalogeniden), und auch sonst zeigt sich z. B in 
den Reihen H^gO, HgS, H^Se, HgTe oder NHg, PH8, AsHg, SbHg oder CH4, S1H4 
stets em Ansteigen der Stabibtät mit fallendem Atomgewicht des nut Wasserstoff 
verbundenen Metalls. Die „Atomaffimtät“ geht also jedenfalls der negativen 
Elektroaffinitat parallel, ist also wohl doch eme Äußerung derselben. Es fragt sich 
nur, warum sie gerade der negativen und nicht der positiven Elektroaffinitat gleich- 
lauft Dies erklärt sich nach Abegg damit, daß in den höheren Gruppen (zu diesen 
zahlen ]a die Elemente der obigen Reihen) die negative Normalvalenz klein, die 
positive Kontravaleiiz aber groß ist, so daß die Stärke der negativen Valenz hier 
überwiegend und für den Zusammenhalt maßgebend ist. Verbindungsreihen von 
der link en Seite des periodischen Systems sollten sich umgekehrt verhalten, doch 
laßt sich dies aus Mangel an Kenntms solcher Reihen mcht feststellen. Je mehr sich 
aber die Zahlen der Normal- und Kontravalenzen einander nähern (m der Mitte 
des periodischen Systems), um so mehr verschwindet die Vorhebe für eine bestimmte 
Valenzart, die Elemente werden amphoter, bis zur Indifferenz des Kohlenstoffs. 

Dem einfachen Valenzgesetz ordnen sich, wie Ä3EGG spater ausfuhrt^), am 
sichersten diejemgen Verbmdungen imter, deren Komponenten die größte polare 
Verschiedenheit besitzen, während diejemgen mit geringerer Verschiedenheit ge- 
neigt sind, mit wechselnder Wertigkeit zu fungieren. Elementenpaare ersterer Art 
nennt Abeqg „heteropolar“, solche der zweiten Art ,,homoopolar“, wobei jedoch 
der Unterschied stets nur em gradueller sem kann, da ja alle Verbindungen auf 
Grund polarer Gegensätze entstanden smd. — Prototype heteropolarer Verbindun- 
gen sind ihm solche, deren Komponenten im periodischen System sich in extremen 
Gruppen befinden, z. B. KCl, BaJg, HgS ; homöopolar smd nach Abegg z. B. Metall- 
legierungen. Es ist bekannt, wie fruchtbar dieser Gedanke Abeggb geworden ist und 
wie nutzhch sich, auch über das Gebiet der Valenzlehre hinaus, die Einteilung der 
Verbmdungen m hetero- und homoopolare erwiesen hat. Eme Veränderung hat sich 
] edoch insofern vollzogen, als Abegg die Valenz als Ursache der Polaritatsart be- 
trachtet, wahrend man jetzt mcht die uxsprünghche Valenz, sondern die Gruppierung 
der sie bedmgenden Elektronen als maßgebend für den polaren Charakter ansieht. 

Berzelius’ elektrochemische Theone enthalt, wie schon Abegg hervorhebt, 
vieles, was auch die AsEGGsche Anschauung m den Vordergrund stellt, insbeson- 
dere den durch die Polarität der Valenzen bedmgten Dualismus, der auch für die 
Auffassung der komphziertesten, z. B. der orgamschen Verbindungen notig wird 
Dieser Duahsmus ist mchts anderes als eine Vorstellung über die Ghederung emer 
Verbmdung m Valenzpaare und m dieser Hinsicht ist im Sinne der Auffassung 
Abeggb das Gebiet der orgamschen V erbmdungen ledigbch graduell verschieden von 
dem der anorganischen, richtiger elektroljdischen. lonenspaltung zeigt sich dort, wo 
die polare Verschiedenheit am größten ist. Die auf orgamsche Reaktion en zu ziehende 
Folgerung ist dann, daß auch diese lonenreaktionen smd, allerdings wegen der 
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spärlichen Dis.soziation. zeitlich verlangsamt. Die zahlreichen Reaktionen, die unter 
Zwisohenbildung eines Aulagerungsproduktea und Aufspaltung desselben in ande- 
ren Querschnitt der Anlagerungaverbindung sich vollziehen, berücksichtigt Abbgg 
nicht; sie aber spielen gerade bei organischen Reaktionen eine wesentliche Rolle. 

Besonders interessant liegen die Verhältnisse beim Kohlenstoff, weil dieser 
ebensoviel positive wie negative Valenzen aufweist; das zeigt sich einerseits in der 
Bildung von Verbindungen wie CCI4, andererseits in derjenigen von Metallcarbiden. 
Auch in den Metallalkylen ist der Kohlenstoff negativ, denn es zerfällt z. B. Zn(CH3)2 
in Wasser unter Bildung von Zn(OH)_i und CH^, das CHj hat sich also des positiven 
Wasserstoffs bemächtigt. Da andererseits der Kohlenstoff nie mehr als vier Valenzen 
betätigt, so folgt daraus, daß 1 miner nur eine Valenzart in Erscheinung treten kann, 
entweder die Normal- oder die Kontra valenz. Werden allerdings nur drei Valenzen 
einer Art beansprucht, so kann die vierte als Valenz der andern Art in Erscheinung 
treten und so deutet Abeqg da.s Äthan, H 3 C -CHg derart, daß er in den beiden 
Kohlciistoffatonien entgegengesetzt polare Valenzen annimmt, die ihre Bindung 
vullziohon. Zuni mindesten wird z. B. in H3C -ÜH2CI das mit dem negativen Chlor 
durch positive Valenz verbundene Kohlenstoffatom nach der anderen Seite hin 
stärkere neg itive Wirkung liaben, als das nur mit Wasserstoff verbundene, das nun 
iler -CH[j|Gl-r}rupf)e gegenüber positiv fiuigiort. Damit stimmt überein, daß weitere 
Cl-Atome sicli mit Vorliebe an das bereits substituierte Atom binden. Die Folge- 
rungen, die Abkihi hieraus auf die Bildung organischer Verbindungen zieht, sind 
recht weitgehend, aber zu wenig fundiert, um hier ausführlich erörtert werden zu 
können. Der Schluß der teil weisen Negativioruiig ist später vielfach ausgebaut 
worden; vgl. Kap. Vlli. 

§ 18. Einige Eliiwände gegen Aueoor Theorie. Die Anwendung der Lehre vom 
elektrochemischen (Jegousatz auf die Bildung der organischen Verbin- 
dungen hat zahlreiche (Jegtier ins Feld gerufen. In der Tat ist sie ja auch in 
<loni von Abkog unterstellten Sinne nicht streng richtig. Aber die Tatsache, daß 
die Verkettung auch in orgauischeii V^erbindungen durch elektrische Kräfte ge- 
schieht, ist jetzt anerkannt und diese Anerkennung wurde durch Abego wirkungs- 
voll vorher(üt(‘t. 

Kaukfmann') hält, was tlii' orgaiiiHchc* Clionue auhebnlTt, die Aimalune polarer Valenzen 
nicht fiii n()tw(>n<lig, teiluidHc sDnar für Hchadlich. Um der Tatflache gereoht zn werden, dall 
der KohleiiHtoir nie mehr als vh^r Valenzen hetiiligt, ehgleioli er iluoli iin (/H4 deren vier negn- 
tivi', im CCl, deren \ier anfweisen hoII, d4irt'n einige z. H, im (‘H^fl auch ni'boneinaiider 

anflreten keumm, innU man veranssetzen, (lal 3 dh' AuHÜlrnng der einen Valeiizarl die der andern 
hehindert, derart, daU für jisle fimgieriMule \ nleiiz d(‘r einen Art (*ine solche dt'r andern Art 
HUHgesehaltet winl Daran niruint Kattfkmann Ansteü. Die syminetriHcho Stniktur, dio na<‘h 
allen Erfahning<-n im KohlenstolTskelett, «h's Äthans, 'Hg, heri'suht, widersprieht eben- 

falls <ler Aimalinic einer I’iilantät zwischen den heideii KohlenstolTatomen, es sei denn, daß 
man (an Oszillieren der Vahaizarten in heulen Aloineii ^oiaussetzen wolh'. Noch schwieiigei 
ist es, (he Theorie Aniodos auf dio organiHchen A iii iiioniii in Verbindungen aiizuweiiden. 
Jni Ainmonuimehlorid sollen niu'h Aliiidus Ansicht drei Wassers tnITato me durch die nogativ'en 
Vahmzen des SliekslnlTH, das vielte aber durch die ]iiisiti\e Kontravalenz (b'ssellion gehnnden 
sein, woraus sieJi die liaolite therinisehe Spalt Imrkeit (•rkhiil Dann mußten aber dooh in den 
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organischen Alkylverbindungen des Stickstoffs ahnhche Divergenzen m der Bindungsaxt der 
einzelnen Alkybeste vorliegen, ■während in Wahrheit alles dafür spricht, daß ihre Bindungs* 
art durchaus ähnhoh ist. 

Andere Gegner der ABEQQßclien Theone stoßen sich ]iq.uptsacli]icli daran, daß 
Abbgg die Valenzen als Emzelindividuen ansieht, -wahrend sie dieselhe nur in ihrer 
Geaamtwirkung betrach-fcet -wiBsen wollen. Die nennenswertesten unter ihnen sind 
A. Wekner^) und W.Kossel®). Eine Schwäche der AjBEGGschen Auffassung ist es, 
daxin muß man mit Wernee iihereinstimmen, wohl wirklich, auch bei den ,,Neben- 
valenzverbindungen“ die Affinität als durch Einzelkräfte betätigt vorauszusetzen. 
Das gilt aber mcht für die Theorie der Hauptvalenzverbindungen, die, wie heute 
mcht mehr bestritten werden kann, unter dem Einfluß separabler Elektronen zu- 
stande kommen. Bei Anlagerungsverbmdungen läßt sich der Unterschied zwischen 
Valenz und Kontravalenz nicht nachweisen, wahrscheinlich, wie wir heute an- 
zunehmen haben, weil diese Verbindungen sich gar nicht unter dem Einfluß dieser 
Valenzen bilden. Das Aluminium mit seinen angeblich fünf Kontravalenzen gibt 
z. B. ein Doppelfluorid [AlEßjNag genau entsprechend dem Antimon, das mit seinen 
fünf elektrochemisch entgegengesetzten Valenzen die Verbindung [SbFg]Na 3 liefert 
Die Elemente der linken und rechten Seite des periodischen Systems, deren elektro- 
chemische Wirkung doch entgegengesetzt sein sollte, zeigen in ihrer Valenzwirkung 
solchen Gegensatz sehr oft nicht, z B. sollten in Aluminiumsalzen die Säurereste 
durch Normalvalenzen, in Chromisalzen durch Kontravalenzen gebunden sein, 
während die beiden Verbindungskiaasen sich in ihren Eigenschaften doch durchaus 
entsprechen Ferner reicht die Maximalzahl der nach Abegg vorhandenen Kontra- 
valenzen mcht aus, um Formeln, wie ^ 

[SiFg]Ro [SnClelRa Vf“ R, 

L OH2. 

zu erklären, da doch Silicium und Zinn nur vier, Vanadin nur fünf, Moljbdan sechs 
solcher Valenzen enthalten soll. Auch läßt die Summe der in den komplexen Ver- 
bindungen abgesättigten Valenzen die durch den Zahlenwert 8 ausgedruckte Grenze 
keineswegs erkennen 

Diese Emwande sind -vielleicht insofern umsonst erhoben, als Abegg die Wir- 
kung der Valenz in diesem Sinne auf die bloßen additionellen Verbindungen jeden- 
falls kaum ausdehnen wollte (vgl jedoch S 226). Mit mehr Recht warnt aber 
Weeneb vor einer Überschätzung des Einflusses der Elektroaffinität auf die Ver- 
bindungsfahigkeit der Elemente auch bei Hauptvolenzverbindungen aus dem 
Grunde, weil erfahrungsgemäß die Verbindungsfahigkeit der Elemente sich nafh 
Gruppen des penodischen Systems ordnet, die durchaus mcht immer ähnliche 
Elektroaffinitat besitzen. So umfaßt z B. die Gruppe der Sulfidbildner die Elemente 
vom Manganbis zum Arsen, die starken Nitridbildner gruppieren sich um das Magne- 
sium, und sämtliche Elemente, die beständige Metallammomake bilden, stellen eine 
zusammenhängende Gruppe dar, ebenso die Bildner der Sulfosalze Die Valenz 
diesen Elementen gegenüber ist also nicht nur auf deren polare Natur zuruck- 
zuführen, der selektive Charakter der Affinität ist unverkennbar. 

Z. Elektrooh. 17, 606 (1911). - B) Ann. Phys. (4) 40, 280 (1916). 
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W. Kossel^), welcher ea ebenfalls vorzieht, die Valenz nicht auf Einzelkräfte 
zurückzuführen, sondern sie, ähnlich wie Weener, als vom elektrostatischen Gleich- 
gewichtspunkt des Atoms aus wirkend denkt, hat schon deshalb Einwände gegen 
Abeggs Theorie zu erheben, weil diese jeder Einzelvalenz einen Einzelpun kt zuordnen 
muß. Sehr begründet sind die Bedenken, die er gegen Annahme von drei negativen 
Valenzen imd einer positiven Kontravalenz für Stickstoff im Ammomumradikal 
erhebt. Es sollte nämlich nach Abego die positive Valenzbetätigung in der Eeihe 
N-»-P-*-Ab wachsen, während doch die Stabilität der Ionen NH4-^PH4'-»-AsH4 
abnimmt. Es ist ferner nicht erklärlich, warum Wasserstoff gerade mit seiner 
negativen Valenz hier in Wirkung treten soll, während doch sonst negative Ele- 
mente sich an NH, nicht anlagern; Verbindungen, wie NH3CI, die sich mit Vorliebe 
bilden sollten, wenn die Anlagerung durch die positive Kontravalenz des Stickstoffs 
bewirkt würde, sind ein ganz unbekannter Typus Es ist ferner auffallend, daß die 
durch Nebenvalenz angelagerten Teile sehr oft völlig gleich sind denen, die durch 
Hauptvalenz gekettet sind, während sie doch, wenn durch Kontravalenz gebunden, 
entgegengesetztes Vorzeichen tragen sollten. 


Viertes Kapitel 

Valenzzersplitterung 

Es ist viel darüber diskutiert worden, ob die Valenzeinheiten einzeln existie- 
renden Affinitatseinlieiten entstammen, oder ob die Affinität des Atoms eine 
räumlich mcht differenzierte Kraftsumme ist, die nur infolge einer Aufteilung 
bei der Auswirkung Einzelteile erkennen laßt. Zugunsten der letzteren Auffassung 
haben sich vor allem A, Werner sowie W. Kossel ausgesprochen. Erfolgt die Auf- 
teilung der Affinität in jo nach den Bedingungen verschiedenartige und der Menge 
nach verschiedene Untergruppen, so läßt sich denken, daß auch Reste von Affini- 
tät ungenutzt verbleiben können, oder daß ein Affinitätsquantum, das in einem 
bestimmten Falle gerade eine Valenz liefert, in einem anderen Falle für eine Valenz 
etwas zu groß oder etwas zu kleiu wird, oder sogar mehrere Valenzen verursachen 
kann. Die valenzbedingende Kraft braucht sich dann nicht vollständig den Ligan- 
den zu widmen, sie kann sich zersplittern. Wenn im folgenden von einer „Valenz- 
zersplitterung“ die Rede ist, so handelt es sich in erster Linie um eine Zersplitte- 
rung der valenzhedingenden Kraft, die aber auch eine Vervielfältigung derValenz- 
zahl, eventuell sogar auf eine gebrochene Zahl, zur Folge haben kann. 

Die Theorie der Valenzzersplitterung hat die chemische Forschung auf vielen Ge- 
bieten befruchtet. Durch Annahme nicht vollwertiger Valenzen hat man zuerst die 
bekannten Erscheinungen gedeutet, die Thiele als durch „Partialvolenzen“ hervor- 
gerufen ansah. Es knüpft sieh hieran eine Diskussion, ob solche Erscheinungen auf 
Affimtatsuberschussc oder Defizi tc znruckzuführen sind ZersplitterteValenzen 
soUen ferner die Ursache desjenigen ungesättigten Charakters der Verbindungen 
sein, der die Bildung von Additioiisvcrbindungen ermöglicht. Auch wird von 

1) Aiin Phys. (4) 49, 280 (1910) 
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Vielen Seiten die „Nebenvalenz“ als aus einer Zersplitterung der „Hauptvalenz“ 
tervorgegangen gedacht. Schließlich hat die Annahme, daß die Variabilität der 
Valenzkraft durch nur teilweise Ausnutzung von Kraftfeldern imd Umgestaltung 
von deren Form veranlaßt ist, zu wichtigen theoretischen Erkenntmasen geführt 

§ 19. Die Valenzkralt keine Einzelkratt. Vertreter der Lehre von der konstanten 
Valenz wie auch diejemgen, welche den Wechsel der Valenz verteidigten, waren 
meistens der Ansicht, daß die Blementaratome eme konstante Maximalvalenz 
besitzen, die aus emer genau bestimmten Anzahl von Binzelvalenzen zusammen- 
gesetzt war Die Betätigung diese Binzelvalenzen betrachteten sie als abhängig von 
den Versuchsbedmgungen sowie von der Natur der sich verbmdenden Elemente 
Ihnen gegenüber treten gegen das Ende des 19. Jahrhunderts diejemgen Forscher, 
welche eine DifEerenzierung der die Valenz bedmgenden Affimtatsemheiten im 
Atom in Frage stellen, demselben vielmehr einen einheithchen Affinitatamhalt geben 
dessen Absättigung nicht in gegebenen Valenzquanten zu erfolgen braucht, son- 
dern je nach Natur der Komponenten und nach den Versuchsbedmgungen m 
gleitender Weise erfolgen kann. Auch hier müssen die Valenzzahlen mit der 
Natur der sich verbindenden Elemente wechseln. Alfred Werner^) bringt den 
Unterschied zwischen beiden Anschauungen dadurch zum Ausdruck, daß er die 
Afhuitatswirkung bildlich mit einer magnetischen Anziehung vergleicht. Für die 
Anhänger der konstanten Valenzeinheiten besitzen die Elementaratome eine be- 
stimmte Anzahl von Magnetpolen, die nicht alle abgesättigt zu sein brauchen. Filr 
die Anhänger der einheitlichen Affinitätswixkung ist das Elementaratom ein 
Zentrum magnetischer Anziehung und die magnetische Klraft wird je nach der 
Natur, der Zahl und dem Charakter der sich verbmdenden Elementaratome m 
nach Zahl und G-röße verschiedene Teilbeträge, verschiedene Valenzen bedin- 
gend, aufgetedt. 

Daß ein Atom so viele getrennt funktionierende Valenzkräfte besitzt, als es 
einwertige Atome zu bmden vermag, hatte bereits Ad. Claus®) bezweifelt. Es er- 
scheint ihm unwahrschemUch, daß z B. in dem Molekül N> die beiden Stickstofi- 
atome durch je drei getrennte Anziehungseinheiten, die von verschiedenen An- 
ziehungspunkten aus und in verschiedenen Richtungen wirken sollen, verbunden 
sind Er stellt sich vielmehr vor, daß auch em mehrwertiges Atom eme ursprüng- 
lich zusammengehörige Valenzkraft besitzt, welche sich erst in verschiedene Teile 
spaltet, wenn es mit anderen Atomen in Verbindung tritt, und zwar ist die Spaltung 
je nach Axt und Zahl der Atome verschieden So funktioniert die chemische Energie 
des Kohlenstoffs bei der Bildung von CO 2 oder OSg nicht m vier , sondern m zwei 
Teilen, und zwar in solchen, die untereinander gleich sind, wahrend sie im COS von 
verschiedener Größe sind. Im CH^ treten vier Valenzen des Kohlenstofis auf, die 
durch gleich große Affimtatsaateile bedmgt sind, im CHgCl aber sind die Aifinitats- 
anteüe ungleich Die Großenbeziehungen der die Valenz bedmgenden Affinitatsteile 
des Atoms smd also nicht von vornherein feststehend, sondern werden erst durch 
die Natur der gebundenen Atome bestimmt. Die Annahme des Wechsels der Große 
der Funktionsteile je nach der Natur der Komponenten macht es verständlich, daß 


i) Z Elektroch 17, 602 (1911). - =) Ber. 14, 432 (1881). 




in komplizierter zusammengesetzten Molekülen die Gegenwart der einzelnen Ele- 
mentarbestandteile auf die Funktionen aller anderen einen Einfluß ausUbt. ' 

Die Annahme, daß die Valenz durch eine Einzelkraft hervoigerufen eei, die 
an bestimmten Stellen der Atomoberfläohe zur Wirkung kommt, daß mehrwertige 
Atome also verschiedene gesonderte, an bestimmte Teile des Atoms gebundene Affi- 
nitiitstpiellen besitzen, führt dazu, an einem mehrwertigen Atom bestimmte Stellen 
oder Teile zu unterscheiden, die unter sich als gleichwertig zu betrachten sind’-), 
also von anderen Teilen verschieden sein müssen. Sie fragt nach der relativen 
Stellung dieser gleichwertigen und ungleichwertigen Teile des Atoms, nach der 
Wirkungsrichtung der Valenzeinheiten und ihrer Ablenkung und verlangt be- 
stimmte Vorstellungen über die Gestalt der Atome®). Ihre Frucht war die Theorie 
dos asymmotrisclien Kohlenstoffatoms von van’t Hoff, die Spannungstheorie 
Bakykuh»), die Kiitwicklungen von J. Wislioenus®) über die geometrische Iso- 
merio und manche andere für das Fortschreiten der organischen Chemie wertvolle 
Theorie. Hie setzte aber bestimmte Vorstellungen über die Gestalt der Atome 
voraus, die im vorigen Jahrhundert noch nicht begründet werden konnten, und 
gegen ilie sich z. B. Ijohhen*) gewendet hatte, der, ein Vorläufer der WERNERschen 
Anscliauungen, die Valenz frei von Formhypotheseii definiert hatte als die „Zahl, 
welche ausdrückt, wieviel Atome sich in der Bindungszone (des Atoms) befinden. 
Da <lie Zahl der mit dem nämlichen Atom verbundenen Atome in verschiedenen 
MolekülDii wechselt, so ist auch der Wort des nämlichen mehrwertigen Atoms 
Wechsel jnl.“ Alinlieh hatte sich A, Cla.uh") ausgesprochen: „Die Annahme von 
Vahmzeii, als in mi*hrwortigen Atomen präexistierender, ihrer Wirkungsgrößo nach 
bestimmter Afliuitätseinheiten ist eine ebenso unbegründete wie unnatürliche 
Hypothüse." Diese Hypothese wird dann besonders von Alfred Werner dauernd 
bekämpft’). Bn.souclere Schwieriglceiton in der Annahme der Affinität als gerichteter 
hlinzelkraft sicdjt er in drei Mrschoinungen, die ihn zur Aufstellung einer neuen 
Jlypolhesp bewegen: 

1. Hbergiluge <ler f)ptisch aktiven Substanzen in ihre inaktiven Modifikationen. 

2. (h'geiiscitigo Übergänge der geometrisch isomeren Substanzen ineinander. 

t’J, Verhalten und Konstitution der K(irper mit sogenannten mehrfachen Bin- 

<luugeu, unter anderem dos Benzols. 

Der Anschauung über bestimmte Haftstcllon für die Valenzen setzt Werner 
eine atnliTe cntgi'geii, die <iie Lokalisation zwar entbehrlich macht, in Wahrheit 
jc(Ii)i-h wohl nur die V<'rhilltnisse verschleiert, indem sie statt der Emzelpunkte 
für du* .Vfliiiitatskräftc deren Hesultanto ins Auge faßt, die ja allerdings iniGrö- 
beren (lieSiimnie der Wirkungen widersjiiogelt. ,,Weim das Atom als bestimmter 
Riiuiiiteil cmhcitlu’her .Materie und der ßinfachheit liallicr als kugelförmig be- 
trachtet wird, so werde bezüglich der Affinität folgende einfache Aimahmo ge- 
miichl -..Die .Vffinität i.st eine vomZeiitriiiii des Atoms gleichmaßignacli 
allen T«>ilen seiner Kugeloberflache wirkende, anziehende Kraft“ 

') ÜIISHKS, ;\na. SOI, .'127 (IHKO) “j van't Hf)Fi)’, La ohiimo danH rfapane 187ö. - 
•■*) Hct IS, 2277 (IHH.-)) *) Ober dio räumlich« Anordnung dor Atom« in organiHclicn 

Molekülen. •) Ann 201, 2(15 (IMHO). - “) Her 1 1. 4:)2 (18H1) - 7) Zucrat Vi(-rt«ljahrtf«hriffc 
tlcr Ziinciicr NalurforHcliendcn OcHuIlHchiift, 00 (1801) 
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Aus dieser Auffassung der Affinität folgt notwendig, daß gesonderte Valenz- 
einlieiten niclit bestehen. Die Valenz bedeutet em von Valenzeinheiten unabhängi- 
ges, empirisch gefundenes Zahlenverhaltnis, in welchem die Atome sich mit- 
einander verbinden. Sie ist nicht abhängig von einem Atom allein, sondern gleich- 
zeitig von der Natur sämtlicher Elementaratome, die sich zum Molekül vereinigen. 
Zur Bindung jedes Atoms wird ein bestimmter Aifinitätsbetrag des bindenden 
Atoms verwandt. Derselbe ist auf einen bestimmten, kreisförmigen Abschnitt der 
Kugeloberfläche des Atoms verteilt. Beim Kohlenstoffatom z. B. wird stabile Lage- 
rung der vier mit ihm verbundenen Atome dann erreicht sein, wenn die Binde- 
flächen der vier Atome auf der Oberfläche des Kohlenstoffatoms so groß als mog- 
hch sind, jedoch ohne sich zu überdecken, was wieder Schwächung der Bindung 
bedingen würde So wird z. B im CH^ jedes Wasserstoffatom die gleiche Binde- 
fläche, also den gleichen Affinitätsbruchteil beanspruchen, und aus der Voraus- 
setzung, daß diese Bindeflächen moghchst groß sind, folgt, daß ihre Mittelpunkte 
die Ecken eines Tetraeders bilden. Die Ursache der tetraederförmigen Lagerung 
ist also mcht nach van’t Horp dann zu suchen, daß die Tetraederpunkte im Atom 
präexistieren, sondern darin, daß bei ihrer Besetzung der größte Austausch von 
Affini tät zwi.schen dem Kohlenstoff- und den angelagerten Atomen stattfindet, also 
die Bindungsfestigkeit am größten ist. 

Diese Anschauung erklärt auch manche Eigenschaften des Benzolringes in 
sehr plausibler Weise. Denkt man sich die sechs Kohlenstoffatome wie folgt zu einem 
Ring verbunden, so kommt jedes derselben in die Wirkungssphären ßaratlichcr 
anderen Atome und wird durch möglichst große, wenn auch gegenüber den einzel- 
nen Atomen verschiedene Betrage von Affinität gebunden. Eme symbolische Vor- 
stellung ist hier nützlich . Denkt man sich etwa Atom 1 leuchtend und die anderen 
Atome bestrahlend, so wird es den in Orthostellung befindlichen Atomen 6 und 2 
die größte, und zwar gleiche Menge Licht zusenden. Auch das Parn-Atoin 4- wird 
viel Licht empfangen, das aber durch die größere Entfernung von Atom 1 bedeutend 
geschwächt ist. Dagegen werden die Meta- Atome 5 und 3 durch die Atome ü und 2 
großenteils in Schatten gehalten. Analog liegen die Verhältnisse, wenn man statt 
des Lichtfeldes ein Kraftfeld anmmmt Diese Benzolformel kommt der sog. zentri- 
schen einigermaßen nahe, unterscheidet sich aber von ihr dadurch, daß die Valenz 
des Kohlenstoffs keine oder nur eine sekundäre Bolle spielt. Sie wird ermöglicht 
dadurch, daß das Atom als Kraftfeld betrachtet wird, dessen Wirkungen resiil- 
tantenhaft als vom Mittelpunkt ausgehend angesehen werden können. 

Im Grunde beruht also nach W ernee die Valenz auf einer Zersplitterungder 
Affinität, die dadurch geregelt ist, daß sie nach aUen Seiten hin gleichmäßig er- 
folgt. Manche Diskussion hatte spater vermieden werden können, weim die Autoren 
sich darüber klar geworden waren, daß dasjenige, was sie als Valenzzersjilitterung 
ansahen, vielmehr eine Zersphtterung der die Valenz bedingenden Kraft, der 
Affimtat, war 

Die Definition der Valenz hat nun gegen früher eine Veränderung erfahren. 
Nimmt man an, daß die die Valenzen hervorrufeuden Kräfte sich in einzelnen Rich- 
tungen betätigen, daß aber ihre Summe derjenigen der Gesamtaffimtat des Atoms 
gleichkommt, so drückt die Wertigkeit aus, in wieviel verschiedenen Bich- 
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tungen sich die Geaamtaffinität des Atoms äußert und wieviel andere Va- 
lenzen von ihm bei Verbindungsbildung gebunden werden krinuen^). Auf je eine 
Valenz kommt dann ein Affinitätsquantum, welches gleich dem Quotienten aus 
üöHamtaffinität des Atoms und Zahl seiner Valenzen ist. 

Denkt man sich in Werners Sinne Aflinitätsbeziebungen eines KoblenstofE- 
atoms im Benzolring zu allen anderen Kohlenatoffatomen desselben bestehend (von 
den Wasserstoffatomen wird abgesehen), so sollte man eigentlich den Kohlenstoff 
hier als fünfwertig ansetzen*). Dann wäre die Valenz gleich derjenigen Zahl von 
Atomen, auf die das Kohlenstoffatom überhaupt irgendeinen Einfluß ausübt. Da- 
nach wäre die Valenz eines Elementes überhaupt keine definierte Zahl, sondern nur 
abhängig von der Menge von Atomen, 
die in der Nähe des valenzbetätigen- 
den Atoms weilen. Die Affinität, 
welche diese Valenzen bedingt, bleibt 
immerhin die gleiche und unabhängig 
\on der Zahl der angezogenen Atome. 

Will man sich, wie K. Gerhardt*), 
tladurch helfen, daß man einen prinzi- 
{liollen Unterschied zwischen den ver- 
schiedenen Valenzarten überhaupt 
nicht anerkennt („Haupt- und Neben- 
valenzen unterscheiden sich nur durch 
ihren Energiegehalt. Ein bostimmtos 
Unterscheidungsmerkmal für Partial- 
und Nichtpartialvalonzen gibt es 
nicht"), so könnte man für den Fall 
der Ncbenvalenzen oder P’enivalenzen 
sagen, {laß ihre maximale Humme 
durch eine Affinität hervorgerufen 
wird, tlic, in Komi von Haujitvalenz 
betätigt, deren bekannten Wert verursacht. Dieser Wert ist der maximale, der sich 
bei einer Hindung lietiitigeii kann. In diesem Hinne gibt es eine obere Grenze für die 
durch Partialvalenz bindbaren Atome oder Reste überhaupt nicht, nur ist die 
Hiiidung'{int(!n.sit:it um h{) geringer, je mehr Komponenten von ihr betroffen wer- 
«leii. Ms dürfte- abi'r lic.ute Husgemacht sein, daß der Unterschied zwischen Haupt- 
und Nidieiivalen/. doch größer i.st, als man eine Zeitlaiig anzunehmen geneigt war. 
Die Ursachen, wcb-hi* das Auftreten der einen und der andern hervorrufen, sind 
eben verschiedene. Deshalb darf man nicht von Ersatz des einen Teiles derHaupt- 
vahuiz (lnr<-li Nclicuvulcnz sprechen, sondern man muß beide Valenznrten sorg- 
fältig gesondert halten Es bleibt dann die alte Definition der Hauptvalenz ganz 
zu Kechl. bestehen und sie ist mit klein(>r Änderung auch für die Nebenvalenz an- 
w.Midlmr ; auch diese ist eine Zahl . aber eine, die im allgemeinen m weiteren Gren- 
zen sehwaiikt, als die Hauiitvalenz und deren Maximalwert nicht nur durch das 

1) . 1 . Oi.KUMii.r.UK, J I.i eil. (2) 7«. 1 (11)07). - “) V Liebig. J pr C'h (2). 86, m 
|M)12). j pr. f’h. (2) HO. ri4() (11)12). 



Vig. 10. Fünf Atome des Benzolringa werden 
vom sechsten beleuchtet 
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sie ausübende Atom bedingt wird, sondern auch durch das Mdieu, m dem sich dies 
Atom befindet. 

§ 20. Die Valenzreste. Die Durchschmttsaffinitat braucht bei der Betätigung 
der Valenz mcht restlos verbraucht zu werden. Es können Affimtatsuberschüsse 
bleiben, welche Partialvalenzen, Nebenvalenzen, indirekte Bmdungen usw, be- 
dingen^). 

Die Annahme einer solchen „Eestenenergie“ finden wir deutlich bereits bei 
G. H. Hagemann®) ausgesprochen, der sie aus thermo- und volumchemischen Er- 
scheinungen ableitet. Sie findet sich dann verwendet bei B Laohowtcz®), welcher 
solche Energie bei Salzen annimmt, die noch orgamsche Basen addieren können 
und sie speziell dem in den Salzen enthaltenen Saurerest zuspricht, der durch die 
Salzbildung noch mcht ganz abgesättigt sei. 

In welcher Weise man sich diese Kestenergie als Bruchteil der HBii;siHOLTZSchen Ladungs- 
einheit denhen soU, darüber gibt E. E. Abmstbono^) ein recht prumtives körperhches Bild. 
Er nimmt die die Valenz bedingende Ladung nicht punktförmig an, sondern sieht sie auf emcr 
Achse verteilt, welche das Atom durchsohneidet und auf der sich das Atom versohieben kann, 
derart, daß es entweder bis an ihr Ende drmgt, oder auch nur bis an einen Punkt, der mcht auf 
ihrer Mitte Hegt. In gewissen Eallen können zwei solche Atome sich so vereimgen, daß sie beide 
ans Ende der Achse gelangen (1.). 

1 -3-+-e-=©==0 

Die so entstandene Verbmdung zeigt kerne „Residualaffinität“, keine Eahigkeit zur Betäti- 
gung von Valenzteilen In anderen Eällen kann emes oder beide Atome bei der Vereinigung 
nicht biß ans Ende der Achse gedrungen sein (2 ). 

2 -©--f--©- = e— © 

In diesem Falle zeigt das m dem Schema weiter rechts befindliche Atom noch Fähigkeit zur 
Betätigung von Partialvalenz. Nach dieser Auffassung ist z. B. Tetramethyl-Ammonium- 
jodid, das als Anlagerungsverbmdung von Jodmethyl an Trimethylamin auf zuf aasen ist, 
derart zu schreiben, daß sich Jod und Stickstoff durch Teilvalenzen verbmden: 



Die Valenzhafthnien durohdringen das N- und das J-Atom, aber nicht die G-Atome. 

Ahuhche primitive Vorstellungen finden wir noch in neuerer Zeit. Wenn die 
Affimtatsbetrage, mit denen sich die beiden Komponenten miteinander vereimgen, 
nicht m voUer Quantität in ihnen vorgebildet smd, so soll nach Obermiller ein 
Überfliefien von Bindungskraft von einem Atom, das viel davon enthalt, auf 
ein zweites, das daran armer ist, mogheh sein. Rührt eine Valenz daher von einer 
geringeren Affinität her, so kann sie infolge eines Erganzungsbedurfnisses bei Ver- 
bindungsbildung vom Gegenatom einen Zuschuß entnehmen, der um so großer ist, 
je großer die AffimtatsdifEerenz war. 

1 ) Obebmuabe, J. pr. Ch. (2) 76, 1 (1907). - ») Aus dem Dänischen übersetzt von 
P. KiäTTDSBiir. Berhn 1887, 1888. - ®) Monatsh. 10, 003 (1889). - *) Phil. Mag (6) 26, 21 (1888). 
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Bribobr und Sohulbman»^) glauben sogar die Dynamik der Valenzverteiluüg auf Orund 
der Reaktivität der Verbindungen aufkl&ren zu können. Metallorganiaohe Queoksilberverbin- 
dungen von der Formel Ar-Hg-Ao, worin Ar ein aromatisohes Radikal, Ao einen Säurereat 
bedeutet, zeigen nimlioh ein verschiedenartiges Reaktionsvermögen des QueokailberB gegen 
Failungsroagenzien, wie Sohwefelammonium, auoh wenn Ar unverändert bleibt und nxir Ao 
wechselt, was den Einfluß von Ao auf (Üe Bindungsfestigkeit zwischen Hg und R beweist. Sie 
nehmen nun an, daß die Valepz durch einen „Krerftstrahl“ verursaoht sei, dessen Intensität 
bei der ohemisohon Bindung nicht voll zur Ausnutzung komme. Denn würde er gänzlich bean- 
sprucht, so könnte die fertige Verbindrmg nicht ohne neue Energiezufuhr neue Reaktionen 
oingehen. Die in jeder Verbindung verbleibenden „freien Affinitätareste“ wechseln nun ihrer 
Oröße nach jo nach der Natur der Komponenten der Verbindung. Tn einem System AB Tm-nTi 
je nach der Art von A und B, A größere, gleiche oder kleinere Affinität als B besitzen, und je 
größer die Differenz ist, um so mehr wird das überlegene Atom seine Bindungsfähigkeit be- 
tätigen. So kann auch in dem System R-Hg-Ao die Affinität von R + Ao kleiner, größer 
oder gleich derjenigen des Hg sein, es kann ferner die Affinität von R größer, kleiner oder gleich 
derjenigen von Ao sein. Gibt man die Intensität der Affinität durch Linien wieder, so ergeben 
siuh, wenn man don unwahrsohoinlichon Fall der Affinitätsgleiohheit aussohUeßt, folgende 
Situatinnon : | | 

1. a) RTHgCAo, b) R^Hg'S'Ao. 

I I ^ 

2. a) — R'^Hg'^Ac— , b) — HcHggAc— . 

In don Fällen 1. hat das liueoksilber freie Affinitätsresto, in don Fällen 2. sitzt der Affinitdts- 
iiborachuß an den Seiten radikalen. 

. Die Fälle 1. dürften aussoheiden, da sic stets Fällung des Quecksilbers durch Sohwefel- 
ammonium verlangen müßten. Bleibt die Wahl zwischen 2a) und 2b). Die Entscheidung zwischen 
diesen läßt sich auf folgender Orundlago treffen; Im Falle b), wo die größere Afftnitätsmenge 
zwischen Hg und Ac sich betätigt, besteht die Möglichkeit der Influenz weiterer Salzmoleküle, 
(He zura Abroißen den aromatiaohen Restes im Sinne des Gloiohgewiobts 

R-Hg-Ao I MeAo l H(JH RH h MeOH Ao-Hg-Ao 

führt. Es bildet sich hier also Base, und zwar um so mehr, jo mehr die Affinität von Hg-Ao 
diejenige von R-Kg Uberwiegt. Andererseits wird im Sinno von 

Ac-Hg-Ao I RH Tt Ac-Hg-R h AoH 

um HO lolehti'r Säure entstehen, je größer die Affinität von R zu Hg und je geringer diejomge 
\ on Ae zu Hg ist. Verwendet man mm als JMi^Ae AlkaliBaizo, so läßt sich aus der relativen Menge 
der fieiwerdemlen liaso hzw Säure die Luge des Gleiehgowichts, also diu relative Festig- 
keit der 1)eid<>n Bindungen eraehim. Ähnlich kann man nutbrheh die aromatischen Reste R 
Miriieien. Hs /.elgf sich dabei z. B., daß die Starke der Bindung Hg-Ao ahnimmt in der Reihe 
.1 > Br '■ SCN > CI, das ist die Reihenfolge, m dor auch die Komplexe Me 2 (HgAc^) instabiler 
wi'rdcu. In der 'I'at steigt ganz allgemein die Fähigkeit von Neutralsalzen, organische Queck- 
Hillierverbindimg(>n zu ziu'h'gim, mit ihrer Kaliigkiut, sellmt mit QiieekHilbur Komplcxsalzo 
zu liilden. 

4?2i. Sind NoheinalenziMi zprspllltorto llmiptvalonzon Tiereits vanKerkhoff^) 
Imtto Affiuitiil'..4r1i(‘kHtiin(l(‘, die l)(*i der Viileiizhotiltifriing mieh nicht gnnz abgesat- 
tigt. sind, für die liildung add i tioneller Verhi iid ungcu verantwortlich gemacht, 
und auch MrciiAioiiis hatte zürn mindesten filrdie Kruft, welehe die gewöhnlichen 

M J. pr. Ch (2) H«. il7 (1»14) - ■') Areh. NiWland, I. IlH (IHÖ?). 
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und die Additioiisverbmdungeu hervorruft, die gleiche Natur angenommen’). 
Einen Unterschied sah er in der Stelle des Atoms, an der sich die Bindung voll- 
zieht: die gewöhnlichen Verbindungen haften an den Atonipolen zusammen, die 
Molekularverbindungen nn anderen Stellen des Kraftfeldes (vgl. S. 50) 

Wenn nun die Affinität der Atome eine begrenzte ist, wenn es ferner dieselbe 
Kraft ist, unter der die Atom- und die Molekülverbiudiingen entstehen, so liegt 
die Frage nahe, ob die doch vielfach als weniger fest afige.schenon Moleklilverbin- 
dungeniiicht Bruchteilen einer Affinitätseinhoit, die an sich einer (Haupt)valenz- 
einheit entspricht, ihr Dasein verdanken, die zur Betätigung einer ganzen Wertig- 
keit nicht ausreicht. Diese Frage ist oft aufgeworfen worden, sie drängt sich ja fa.st 
von selbst auf. Etwas naher geht F D. Brown ^) auf dieselbe ein. Ohne sie erledigen 
zu können kommt er zu der heute unhaltbaren Ansicht, daß durch die chemische 
Bindung der Atome durch (Haupt) Valenzen ihr Anziohungsvennogen auf die um- 
gebenden Körper nicht geändert wird. 

Ein Beweis dafhr, daß eine größere Anzahl vonNebenvalenzen einer Hauptvalenz 
gleich wiegt, daß sie also ,, zersplitterte Haupt Valenzen“ sind, hätte dadurch erbracht 
werden können, daß durch Anhäufung einer großen Anzahl von Neben Valenzen 
die Betätigungsmöglichkeit flir eine oder mehrere Hauptvalenzen ausgeschaltot 
wurde. Rosbnheim und Dehn“) glaubten in der Tat diesen Nachweis erbracht zu 
haben. Denn als sie komplexe Cyanide des vier wertigen Wolframs, z. B. K(,[W(CN),,)], 
mit Permanganat durchgreifend oxydierten, verbrauchten sie nur so viel de.s 
Oxydationsmittels, wie zur Aufoxydntion in die fünf wertige Stufe erforderlich 
war. Da nun Permanganat m allen sonst beobachteten Fällen niedere Wolfrani- 
verbindungen stets glatt zur sechs wertigen Stufe um wandelte, so nahmen sie an, 
daß die acht Cyanreste eine Hauptvalenz beansprucht hatten, so daß die Verbin- 
dung [K 4 W(CN)f,)] als solche des fünf wertigen Wolframs nufgefnßt werden müsse 
Ähnliche Beobachtungen hatte Rosenheim übrigens schon vorher bei den ana- 
logen Molybdanverbindimgen^) gemacht. Ols.son®) konnte aber nachweisen, daß 
in diesem Falle die Oxydation wirklich nicht zum sechswertigen, sondern aus- 
nahmsweise nur zum fünfwertigen Metall führte, so daß nicht von einem Ersatz 
einer Hauptvalenz durch viele Nebenvalenzen gesprochen werden kann, sondern 
nur von einer Verhinderung der Betätigung der letzten Hauptvalenz, wohl auf 
sterischer Orundlage. 

Auch A Werner®) war der Meinung gewesen, daß, da Haupt- und Neben- 
valenzen die gleiche Quelle der Entstehung besitzen, die in der im Mittelpunkt des 
Atoms lokalisierten Anziehungskraft gegeben ist, durch Schwächung der Haupt- 
valenz die Möglichkeit zum Auftreten von Neben Valenzen entsteht. Weim m einer 
Verbindung M-X das Atom M durch Verkettung mit anderen Atomen in seiner 
Affinität gegen X geschwächt wird, so sollte dann nach Werner X besondere Be- 
fähigung besitzen, Nebenvalenzverbindungen zu bilden Eine Bestätigung dieser 
Anschauung sah er dann, daß hochgesättigte Halogenverbindungen, wie SCI,, 
SeClj, PCI 5 , PBr^ u. a m , in denen also die Affinität des S, Se oder P durch viele 

1) Boi ö, 48 (1872) - -ä) Phil Mag (5) 12, 2.'33 (1881). - Bor 47, 392 (1014) - 
«) Z anorg Ch. 40, 148 (lOOÖ), 54, 97 (1907), «5, 100 (1909). - ®) Bor 47, 917 (1014) 
- ®) Bor 30, 1278 (1900) 
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n- 

Halogenatorae in Anspruch genommen wird, stark zur Bildung von AddHäonÄ- 
verbindungen neigen, weil darin mindestens eines der Halogenatome nicht mehr 
seine gesamte Affinität dem Zentralatom zuwenden kann. Aus dem gleichen Grunde 
soll auch das Triphenylmethylchlorid seine au^eaprochene Fähigkeit zur Addition 
von z. B. Halogeniden des Quecksilbers, Aluminiums, Zinns oder Eisens besitzen. 
Denn die drei Phenylgruppen verlangen so große Affinitätsbeträge des Methan- 
kohlenatoffatoms, daß dies das Halogenatom nicht mehr mit voller Kraft binden 
kann, das also noch einen Teilbetrag von Affinität zur Betätigung von Neben- 
valenz behält. Ähnliches gilt für die Hydroxylgruppe des Triphenylmethyloarbinols, 
deren Beweglichkeit, wie Werner nachwies, nicht etwa durch den negativen Cha- 
rakter der Phenylgruppen verursacht ist. Einen weiteren Beweis für die Richtigkeit 
seiner Auffassung sieht Werner darin, daß auch das Triphenylraethan Additions- 
verbindungen zu bilden vermag, und er schließt, daß „die durch einfache Valenz- 
striche auHgedrückten Atombindungen je nach den Verbindungen verschiedene 
Affinitätswerte haben können“, daß also die Größe der Nebenvalenz durch ver- 
schiedene Beanspruchung der Hauptvälenz verändert werden kann. 

Dieser Schluß wäre bündig, wenn man wirklich in den Nebenvalenzen Teile von 
Hauptvalenzen sehen dürfte, was, wie an vielen späteren Stellen dieses Buches aus- 
geführt ist, nicht zutrilTt. Wir kennen ja sogar viele Fälle, und Werner hat selbst 
auf solche hingewiesen, wo durch Vermehrung der Hauptvalenz auch beim 
gleichen Atom noch eine Vermehrung der Nebenvalenz hervorgerufen wird. 
So steigt die Additionsfähigkeit für Ammoniak bei Salzen gleichen Metalls mit Zu- 
nahme seiner Hauptvalenz. Daß in den von Werner studierten Fällen scheinbar 
neue Nebenvalenzen auftreteu, ist vielmehr durch räumliche Eigenschaften des 
Moleküls bedingt. 

Zu der oft geäußerten, falschen Annahme, daß die Nebenvalenzen zersplitterte 
Hauptvalenzen darstellon, hat nicht zum mindesten die weit verbreitete, aber 
durchaus unrichtige Ansicht beigotragon, daß die Molekülvalenz (Nebenvalenz) 
unter geringerer Affinitätswirkung zustande kommt als die Atomvalenz (Haupt- 
valonz). Daß dies nicht der Fall i.st, zeigen zahlreiche Beispiele. So erfordert die 
Spaltung von fCu(HaO)]’‘ in Cu" und H_jO einen viel höheren Energieaufwand als 
<Iic von Cu.To in CuJ und J, ferner zerfällt AggO in Ag und 0 viel leichter, als die 
Nebnnvalenzverbindung [ Ag{NHa)]’ in Ag* und NH^. Ebenso ist die Meinung falsch, 
daß die Nebenvalenzen Valenz roste sind, die ührigbloibcn, wenn die Energie zur 
IJctätigung einer weiteren Hauptvalenz nicht mehr ganz ausroicht. Auch dies läßt 
sieh leicht dadurch erweisen, daß g(‘rude die hiJhcren Hauptvalenzstufen die 
gnißte Neigung zur Betätigung von Nebenvalenzen zeigen, und daß die Intensität 
der Nebenvalt'iizbindiing die größte ist, wenn gleichzeitig auch die Hauptvalenz 
(len hoelisten Wert besitzt, worauf noeh zurückzukommeii sein wird. 

.■ViiM der falsclKMi Einstellung heraus, daß em Ersatz von Hauptvalenzen durch 
Ni‘benvaleiizon stattfindeii kann, und daß eine geringere Beanspruchung der Affini- 
tät, welche das .\uftreten der Haufitvaleiiz verursacht, den Platz für das Auftreten 
von Nebeiival(Miz freiuiaclit, sieht Wurnkr bezliglich des Affimtätswertes zwi- 
schen beiden Valeiizarteii nur einen grailuelleii Unterschied^) und glaubt, hierin 

*) Ni'ucre AiiHcliauutigisi. U Auil., S (111, 
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den Gtrund zu erkennen, daß zwisolien beiden Valenzarten die verschiedensten 
Übergangsstufen auftreten und daß man eine scharfe Grenze zwischen beiden nicht 
aufstellen kann. Diesen Anschauungen schließt sich auch H EAuiTMAlsrNi) an, 
der auf Grund der Tatsache, daß im [PtCl^JK^ die sechs Chloratome gegenüber dem 
Platin doch wohl alle die gleiche Punktion besitzen, sogar behauptet Zwischen 
Neben- und Hauptvalenz besteht überhaupt kein Unterschied. Er kommt hierzu 
von seinem Standpunkt der Teilbarkeit der Valenz (vgl. S. 77), mdem er 
offenbar in den Nebenvalenzen nur geteilte Hauptvalenzen sieht. Beide Valenz- 
arten smd nach seiner Memung eigmitlich nur eine einzige Art, die sich je nach den 
Bedingungen unter zweierlei Gesichtem darbietet. 

Es läßt sich einzig mit Recht sagen, daß Molekiilvalenz natürlich nur dann 
auftreten kann, wenn noch Energie zur Verfügung steht. Insofern die Energie ja 
auch zur Bildung der HAuptvalenzverbindungen notwendig ist, sind die Ursachen 
beider Verbmdungsarten die gleichen. Wenn man also nicht von Restvalenz, son- 
dern von Restaffinität spricht, wie Esemann dies tut, so laßt sich nichts da- 
gegen einwenden, wenn die Molekiilvalenz auch als Begleiterin der Atomvalenz 
betrachtet wird. 

§ 22. Thieleb Partlalyalenzen. Affinitätssphtter hat auch J. Thiele für das 
Auftreten der „Partialvalenzen“ verantworthch gemacht. Bereits Aemstbong®) 
hatte die Ansicht ausgesprochen, daß bei chemischen Bmdungen immer etwas An- 
ziehungskraft unverbraucht bleibe, und Nee®) hatte etwas ähnliches über die 
doppelte Bindung geäußert. Daß aber Bmdungen auftreten können, welche 
nicht durch die gesamte Affinitätskraft der Atome bedingt sind, hat J. Thielb^) 
in ausfiihrhcher Weise dargelegt. Er nimmt an, daß bei Körpern, welchen eine 
Doppelbindung zugeschrieben wird, die Aifinitätskraft der durch diese Doppel- 
bindung vereinigten Atome nicht völlig verbraucht ist und daß an jedem der Atome 
noch eia Affinitätsrest vorhanden ist, im Sinne der Zeichen : 

C-C C=0 C-N N-N 

Diese Affimtätsreste nennt er 3 ,Partialvalenzen“, indem auch er der alten Ver- 
wechselung zwischen Affim tat und Valenz anheimfällt. In Wahrheit sind sie mcht 
Partialvalenzen, sondern Affimtätsreste und bedingen Valenzen an Stellen, an 
denen deren Auftreten ohne die Annahme solcher Reste nicht erklärlich wäre. Da 
die von Thiele betrachteten Affinitätsreste aber eine Sonderklasse bilden, für die 
sich der Ausdruck Partialvalenzen leider vollkommen eingebürgert hat, so sei es 
verziehen, wenn seine Ausdrucksweise hier beibehalten wird, im Hmblick darauf, 
daß Nomenklaturanderungen, mögen sie noch so logisch sein, oft mehr Schaden 
als Nutzen stiften. 

Zur Annahme der Partialvalenzen führt ihn die Betrachtung der Stelle, an 
welcher sich in mehrfach ungesättigten orgamschen Molekülen Addition zum ein- 
fach ungesättigten vollzieht. Das früher als C=C-C=C formulierte System be- 
nachbarter Doppelbildungen addiert Wasserstoff oder Brom an den endstandigen 

1) Valenzlehre, S. 388. - *) Phil Mag. (5) 26, 21 (1888). - 3) Ann. 208, 202 (1897). - 
*) Ann 306, 87 (1899). 
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KohlenstofEatomen, z. B. zu CH— C=C— CH. Es sind also die beiden doppelten 
Bindungen verscbwunden, jedoch, ist zwischen den mittelstandigen KohlenstofE- 
atomen eine neue aufgetreten. Thiele mmmt nun an, daß das ursprüngliche System 
vier Partialvalenzen im Sinne von I enthalt, von denen sich jedoch die mittleren 
beiden im Sinne von II. unter Neutrabsation innerer Ladungen aiisgleichen: 

I S-C-S=C n. J-CwC-C 


Solche benachbarten Doppelbmdungen mit ausgeghchenen inneren Partialvalenzen 
bezeichnet er als „konjugiert“. Em solches System kann nur an den Enden 
addieren. Wenn aber dort Addition emgetreten ist, so werden an den mittleren 
Kohlenstofiatomen Affinitätsbeträge frei, wodurch die anfanghch maktive Doppel- 
bindung Partialvalenzen erhält und m eme gewöhnliche aktive übergeht. Diese 
Anschauung leLßt sich auch auf andere Systeme, wie C=C— C=0 oder 0=C— C-0 
übertragen und steht mit dem Verlauf emer außerordentlich großen Anzahl von 
Reaktionen sowie mit dem chemischen Verhalten zahlreicher organischer Sub- 
stanzen in bester Übereinstimmung, unter anderem auch mit dem Verhalten des 
Benzols, das im Sinne von 


HC 


H 


CH 


HCx .CH 

^C^ 

H 


drei konjugierte Doppelbmdungen enthält. 

Diese Theorie ist zwar nicht in genügender Weise von Thiele begründet worden 
und, soweit Begründung vorhegt, ist diese gewiß anfechtbar. Erfolgreich war dies erst 
möglich auf Grund der Lehre von der induzierten Polarität (S. 162) und ihrer Her- 
leitung aus der Elektronentheone (vgl. S. 176), wie dort ausführlich zu erörtern ist. 
Jedoch erwies sich Thieles Theorie für die organische Chemie als ungemein frucht- 
bare Arbeitshypothese. Für unsere Betrachtungen ist sie als eine der beispiebeich- 
sten Darlegungen darüber von Interesse, daß emer Valenzemheit nicht ein be- 
stimmter Affimtätsbetrag entsprechen muß. Wenn man auch nicht, wie dies viel- 
fach geschah, von der Teübarkeit der Valenz sprechen kann, so doch von der Teü- 
barkeit der Aff mit ät und ihre Richtbarkeit auf verschiedene Zahlen von Atomen. 

Hach der Ansicht Thieles und zahlreicher anderer Chemiker smd die „Partial- 
valenzen“ als em „Plus“ zu den übrigen Valenzen hinzuzurechnen, d. h anzuneh- 
men, daß durch das Auftreten der Partialvalenzen die ubngen m ihrer Quantität 
nicht geschwächt werden. Im Gegensatz dazu vertritt K. GebhabdtI) die Ansicht, 
daß der Partialvalenzbetrag von dem ursprünglichen Valenzbetrag inAbzugzu 
bringen sei. Zwischen den Grenzzustanden I. imd II , 

I. A-B II A++B- IIL 


m denen eme Verbmdung AB entweder durch die voUe Valenz 

oder vollkommen dissoziiert ist (II ), besteht em Mittelzustand (IIL), m dem 


, 501 (1911), vgl. auch Z. Ch. Ind. KoU. 9, 203 (1911). 


1) J. pr. Ch (2) 84, 
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ein Teil der Valenz, z. B. ein Viertel derjenigen jedes Atoms, als Partialvalenz auf- 
tritt, wahrend der Best, hier also 8 / 4 , seine ursprüngliche Rolle weiterspielt. Die 
Partialvalenz entsteht hier also auf Kosten der bereits vorhandenen Valenz 

Zweifellos zieht auch Gbbhabdt die Grenze zwischen. Valenz und Affinität nicht mit ge- 
nügender Schärfe. Was er von der Valenz behauptet, bezieht sich wohl mehr auf die ,, Valenz- 
starke“, die Affimtät Aber die durch verschiedene Arten der Affimtat erzeugte verschieden- 
artige Valenz laßt sich wohl, gewissermaßen im Auswirkungsbild der Affimtät, von semem 
Gesichtspunkt aus betrachten. Besonders für die Auffassung orgamsoher Verbmdungon mit 
Doppelbindung haben Gdbhasiits Ausführungen Interesse. Die völlige Aufrichtung doppelter 
Bindungen im pirnia von IV. betrachtet er als einen Spezialfall der Valenzbotätigung II., der 
nur eintreten kann, wenn die entstehenden Elektrizitatspolo durch Berührung mit einem 
addierbaren Körper eiaen Ausgleich erfahren können. 


— CH — CH — 
w. I I 


V. 


■CHvvmO — 


Ist dies nicht der Eall, so kann immerhin bei doppelter Bindung Partialvalenz im Sinne 
von V. vorhegen, wobei positive und negative Elektrizität an bestimmten Punkten dos Mole- 
küls lokalisiert ist. Die Eolge davon ist, daß bei Anlagerung an Doppelbindungen die Einzel- 
teile der Addenden nicht beliebig an die eine oder an die andere Stelle treten können, sondern 
durch den elektrischen Charakter gerichtet werden. 

Außer diesen Partialvalenzen, die zwischen zwei Atomen ontstohen, nimmt Gebhardt 
übrigens noch „mteratomare“ Valenzen an, d. h. solche, die zur Erhöhung der Wertig- 
keit eines Atoms beitragen. Diesen Übergang denkt er sich moht immer sprungweise ver- 
laufend, sondern in ollen Zwischenstadien auswirkbar Die Bedeutung der folgenden Formeln, 
ist hiernach wohl klar: 





CH3 



Valenzverteilung nach Gbbhabdt 


Auf Folgerungen, die Gebhardt aus seiner Anschauung auf die Farboigenschaften 
der Verbindungen^) sowie auf die Natur der Solvate und die Boziehimg zwischen Adsorption 
und Dissoziation zieht, kann hier nur hingedeutet werden. 

Gegen die Annahme der Teilbarkeit der Valenz, wie sie z. B. Gebhardt ansspricht 
und wie sie sich auch bei Stark (S 85) und anderen findet, erhebt v. Liebiq^) 
den Emwand, daß, wenn em Atom, das durch ein zweites nicht gebunden werden 
kann, weil dessen noch vorhandene freie Valenz zur Kettung nicht ausreicht, den- 
noch gebunden werden sollte, wenn es gleichzeitig in den Bereich mehrerer solcher 
Atome mit überschüssiger nicht ganz ausgenutzter Valenz gerät. Wenn z. B. die 


1) J pr. Ch., 1. 0 . - ®) J. pr. Ch (2) 87, 393 (1913). 
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freie Valenz der die Karboxylgruppe tragenden C- Atome in I. auch, mcht ausreioht, 
um noch ein WasserstofEatom zu ketten, so sollte die der beiden analogen C-Atome 
hierzu doch vielleicht genügen und es müßten dann Verbmdungen mit unpaarer 
Wertigkeitssumme entstehen, wie z B. II. Derartige Verbindungen existieren aber 
doch zweifellos; wenn v. Liebig sie jj 

H\ / \ /H H\ / \ ^ 

I. HOgC/^l pCOgH II. pCOjH 

HC - -CH HC ■ CH 

vermißt, so übersieht er zahlreiche sog Anlagerungsverbindungen, denen 
man recht wohl unpaare Wertigkeit zuerteüen konnte, wenn man den Zahlenmaß- 
stab der Wertigkeit im Sinne von Hauptwertigkeit in ihnen annehmen wollte. Vgl 
übrigens die Antwort von K Gebhabdt^). 

Eme origmelle, wenn auch mcht unanfechtbare Erklärung für die Erschemungen, 
welche Thiele als durch Partialvalenzen, also überschüssige Valenzen, ver- 
ursacht ansieht, gibt A. E. Tschitsohibabin®), der ebenso wie Gebbiaudt die als 
Partialvalenzen sich äußernden Affinitätskräfte nicht als ein Plus zu denen der 
Hauptvalenzen ansieht, sondern als veranlaßt durch geringere Wertigkeit des 
Atoms bei gleichbleibender Gesamtaffinität. „Doppelbindung“ zwischen zwei 
ungesättigten KohlenstofEatomen leugnet er, indem er den „doppelt“ gebundenen 
eine germgere W ertigkeit als den einfach gebundenen, nämlich die Dreiwertigkeit 
(genauer: Dreibmdigkeit) zuspncht, und denen mit „dreifacher“ Bindung nur die 
Zweiwertigkeit (Zweibmdigkeit). In diesem Sinne ist Butadien nicht als I., sondern 
als II zu schreiben. Die C-Atome 

I. CH2-CH-CH=CH2 II. GHa-CH-CH-CHa 

1 2 8 4 _ 

enthalten in II. nicht etwa freibleibende Valenzen, im Sinne der Äthylenformel 
CHo— CHo von Hinrichsen, sondern sie sind wahrhaft dreibindig, und die 
II 

Bmdungen zwischen den vier KohlenstofEatomen sind prinzipiell voneinander 
mcht verschieden Wohl aber bleibt ein gradueller Unterschied, denn ist ein 
solches dreibindiges C-Atom mit einem anderen dreibindigen verbunden, so soll 
nach Tsohitschtbabin seine Affinität stärker beansprucht, d. h. abgesättigt 
werden, als wenn es mit einem vierbmdigen in Verbindung steht. Dann aber muß 
em dreibmdiges C-Atom, das mit zwei anderen dreibmdigen vereimgt ist (Atom 2 in 
obiger Formel II ) noch gesättigter sein als ein dreibindiges, das mit einem anderen 
dreibmdigen C-Atom kopuhert ist (Atom 1 in obiger Formel II.). Daher lagert 
Butadien m Stellung 1.4 leichter an als m Stellung 2.3, ohne daß man in ihm 
„konjugierte Doppelbmdungen“ annehmen muß. Doppelbmdungen gibt es nach 
Tschitscbibabin überhaupt nicht ; wo man sie bisher annahm, hatten die Elemente 
eme germgere als die maximale Valenz Bei den bekannten Nachteilen der Hypo- 
these von den doppelten Bmdungen hat eine Theorie, mit Hilfe deren man auf sie 
verzichten kann, unleugbar etwas Bestrickendes, und sie erweist sich als eine gar 
mcht üble Umschreibung des Bildes, das wir uns jetzt mit Hilfe der Elektronen- 
theorie von der ,, doppelten Bmdung“ machen (vgl. Kap VI— VIII) 

1) J pr. Ch. (2) 88, 94 (1913) - *) J. pr. Ch (2) 86, 381 (1912). 
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Die Tatsache, daß die Auflösung konjugierter Doppelbindungen nicht immer in 1,4-Stel- 
lung, sondern zuweilen auch in 1,2-Stellung erfolgen kann, erklärt sich nach Tsohitsohibabin 
folgendermaßen: Mau hat anzunehmen, daß die Anlagerung emes Moleküls zunkohst an einer 
Stelle der ungesättigten Kohlenstoffverbindnng sich vollzieht, z. B. die des Broms an Butadien 
in folgender Weise: 


OHa- 

I 

Brg 


CH-CH-CH, 


Dann wird das C-Atom 2 nunmehr ungesättigter werden, als es vorher war, denn es war ja durch 
das ebenfaUs vorher ungesättigte Atom 1 besonders stark abgesättigt worden. Wegen der 
räumlichen Nähe des Brommoleküls kann es dann leiohter als Atom 3 em Bromatom über- 
nehmen. Dagegen wird naszierender, also atomar auftretender Wasserstoff stets m 1 4-Stel- 
lung angelagert. Aus TsoHrrsoHiBiLBnTs Anschauungen ergibt sich auch der größere Sättigungs- 
grad ringförmiger Verbmdungen (CgHg) gegenüber offenen Ketten mit gleicher Zahl von 
„Doppelbmdungen“, da die gegenseitig absättigend wirkende Beemffussung der dreibindigen 
Atome hier größer ist. Auf seine zahlreichen, recht gewagten Schlüsse bezüglich des Beak- 
tionsmechamsmus organischer Substanzen kann hier nur verwiesen werden. 

§ 28. Valenzzersplltterung als Auswirkung eines Krattteldes. Wurde bisher die 
Tatsache der Valenzzersplitteruug aus den Erscheinungen hergeleitet, ohne daß, 
wie bei Abmstrong (S. 68), Werner (S. 66) u. a. mehr als pnmitive Ansichten 
über die Ursache dieser Erscheinung ausgeprochen wurden, so tntt nunmehr die 
Frage, warum Zersplitterung der valenzbedingenden Kräfte stattfindet, m den 
Vordergrund. Hugo Kauiemann hat eme Lehre von der „Teilbarkeit der Valenz“ 
entwickelt^), die wohl nur deshalb nicht die verdiente große Anerkennung ge- 
funden hat, weil einerseits die wesentlichen G-edanken in emer Fülle wemger wich- 
tiger, zum Teil auch recht angreifbarer Ausfuhrungen emgebettet hegen, anderer- 
seits auch hier die alte Verwechselung von Valenz und Affimtat ihre verwirrende 
Eolle spielt. Es ist geradezu merkwürdig, wie KIauefmann, der den Unterschied 
zwischen Valenz und Affinität sehr wohl kennt, der selbst vor ihrer Verwechselung 
warnt®) und die Valenz als einen Zahlbegriff, der Affimtät aber als die Ursache 
chemischen Geschehens definiert und durch ihre Arbeitsleistung nußt, doch wie 
unter einem Zwange das Wort Affimtät dort vermeidet, wo es angebracht ist und 
statt den Äußerungen der Kraft immer nur die Zahl sieht®). Setzt m a n statt seiner 
Ausdrücke „Valenzzersplltterung, Valenzhnien, Valenzfelder“ etwa „Affimtats- 
ausbreitung, Krafthmen, Energiefelder“, so werden seine Ausfuhrungen mit einem 
Schlage klar, vielfach unanfechtbar und sehr fruchtbar. In diesem Sinne haben sie 
sich auch m den Gedankengang der Chemiker mit der Zeit emgebürgert, was viel- 
leicht auch ohne sem Zutun geschehen wäre, denn seine Ausfuhrungen smd eine 
Frucht der Zeit. Es ist aber sein großes Verdienst, die Dmge im Zusammenhänge 
dargestellt zu haben. Seine Theorie kann als eme Fortführung der STARKschen An- 
schauungen (vgl. S. 85) angesehen werden, zu denen er ubngens unabhängig von 
Stark gelangt ist In der hier erfolgenden Wiedergabe wird die Vermischung von 
Valenz und Affimtät, die bei ihm vorhegt, in den gröbsten Punkten aufgehoben. 
Die folgenden Ausfuhrungen entsprechen daher nicht ganz Kaufpmanns Dar- 


Valenzlehre Stuttgart 1911 Verlag von Ferd. Enke — ®) Z. anorg Ch 81,84(1913). 
®) Erst neuerdings identifiziert KAurviiAiniT (Z phjjrs Ch 100, 246 [1922]), offenbar immer 
noch "Widerstrebend, die Valenzlimen mit elektrischen Kraftlinien 
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Stellung, geben jedocli wobl den ricbtigen Kern wieder, der in seinen Gedanken 
steckt. In einigen Punkten dürfen die folgenden Betrachtungen auch als eine Fort- 
führung der EAUPFiiiAiTNsohen Gedanken angesprochen werden. 

Kaoti'mannb Grundgedanke ist der, daß die Valenz nicht eine Einheit sei, 
sondern an sich schon etwas Zusammengesetztes, dessen Einzelteile Wirkung, Sinn 
und Existenz besitzen. Zwecks graphischer Wiedergabe dieser Vorstellung kann 
man etwa die An n ahme machen, daß eine Valenz m fünf Teile zerlegbar sei, deren 
]eder durch emen Strich wiedergegeben werden kann Eine Verbindung A'—A—Af', 
in welcher A' zweiwertig, A dreiwertig und A'^ einwertig ist, kann dann z. B. durch 
die Formel 



Fig. 11. Schema der Valenzzersplitterung nach KATnsTMAisra’ 

Wiedergegeben werden, in der A ®/i 5 seiner Valenz auf A', ®/i 5 auf A" richtet. Die 
Linien, welche die Atome verbinden, nennt Kaupfmann Valenzlinien, ein 
System solcher Limen ein V alenzf eld. ,,Die Valenz wird gemessen durch die Zahl 
der Valenzlmien, die von ihr auslaufen “ KIauppmann selbst stellt fest, daß die so 
erhaltenen Bilder an die]emgen der Kraftfelder aus der Elektrizitätslehre erinnern. 
Ausdrucklioh und leider identifiziert er sie aber mcht rmt diesen Kraftlmien. Sie 
haben ihm nur den Zweck, die gegenseitige Zuordnung zweier, verschiedenen Atomen 
angehörenden Valenzteile (?) zu versinnbildlichen. Er macht dabei folgende Fest- 
setzungen • 

1 Die Zahl der Linien, welche von einer ganzen Valenz aus- 
laufen, wird für alle chemischen Verbindungen gleichgroß gewählt. 
— Damit begibt er sich allerdings der Möglichkeit, die Valenzen nach der Stärke der 
sie hervorruienden Affinitäten voneinander zu unterscheiden. 

2 Keine Valenzlinie hat ein freies Ende. — Das ist eme Voraussetzung, 
welche seine Valenzlmien mit Kraftlinien gememsam haben. Sie stellen seine Auf- 
fassung in Gegensatz zu derjenigen der Partialvalenzen von Thiele (S. 72), bei 
denen z. B gemäß der Formel jj ^ 

'll 

H,C 

freischwebende Valenzreste angenommen werden, die zunächst ohne Mit- 
wirkung der ,, Haupt Valenz“ Addenden ketten, worauf dann erst die Hauptvalenz 
in reagierende Funktion tritt. Der Unterschied zwischen beiden Auffassungen ver- 
schwindet, wenn die Valenzhmen als Lmien eines Kraftfeldes aufgefaßt werden Die 
TniELEsche Auffassung würde dann besagen, daß für die Anlagerung zunächst eine 
Stelle dieses Kraftfeldes in Betracht kommt, welche räumlich von dem Kraftfeld 
zwischen den beiden C-Atomen entfernt liegt, worauf dann unter Umordnung des 
Feldes ein näheres Heranziehen des Addenden an das C=C-Kraftfeld emtreten 
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kazm. Das wäre gar niclit im Widerspruch zur Auffassung Kauffmanns, wenn man 
sein Valenzfeld in em Ejaftfeld ummodelt. 

3. Die Linien einer Valenz kehren nie zur gleichen Valenz zurück, 
sondern enden stets auf einer anderen Valenz. Linien eines Valenz- 
feldes dürfen einander nicht durchkreuzen. — Dieser Satz wird selbst- 
verständlich, wenn das Valenzfeld ein Kraftfeld und die Valenz(stelle) einen polaren 
Punkt darstellt. 

Die Valenzfelder sind mcht nur durch die Zahl der Linien, sondern auch durch 
ihre Streuung charakterisiert. Bei der einfachen Bindung zwischen zwei Kohlen- 
stoffatomen findet nur sehr geringe Streuung statt, die Valenzlinien sind gewisser- 
maßen zu emem einzigen Strich zusammengeschrumpft. Bei der mehrfachen Bin- 
dung wird die Streuung großer. Je großer sie ist, ]e weiter also das Valenzfeld sich 
nach außen wölbt, um so mehr ist es äußeren EeaktionseinflÜasen unterworfen, die 
sich z. B. im Sinne von 



Fig 12 Additionsvorgang naoh KAmn rvrA-w Nr 


in Additionsreaktionen aus wirken können. Daher erfahrt auch 

A die Sprengbarkeit einer Doppelbindung eine graphische Dar- 
stellung durch die Streuung des die Bindung ausdrückenden Valenz- 
feldes. — Betrachtet man das Valenzfeld als Elraftfeld, so kann man in der 
Streuung sicherlich mehr als einen graphischen Ausdruck, vielmehr eme der wesent- 
lichen Ursachen der Reaktionsfähigkeit sehen. Eme Auswirkung dieser Streuung 
hegt jedenfalls auch in den Exaltationserscheinungen der optischen Re- 
fraktion bei Zunahme des labilen Charakters einer Verbindung, da ja die Refrak- 
tion mit dem wahren Volumen der sie hervorrufenden Atome in engstem Zusam- 
menhänge steht. Übrigens hatte bereits Nebnst^) vorausgesehen, daß dasV olumen 
einen Einfluß auf die -Affinität haben müsse ; das Atom müsse von um so mehr Kraft- 
linien des vom Elektron ausgehenden Elraftfeldes durchdrungen werden, je großer 
es sei. Auf G-rund von Erfahrungen über die Stabihtät von Ammoniakaten ist 
ferner Ephraim®) zu der .Ansicht gekommen, daß ]e kleiner ein Atom ist, um so 
mehr die Herauswölbung der Krafthnien zur Auswirkung auf anzulagernde 
Keutralteile kommen wird 

Sind die Valenzhaftpuntte polarer Natur, ao wird bei doppelter Bindung nioghohor- 
weise noch deshalb eine besonders starke Herauswolbung des Kraftfeldes eintreten, weil es 
gleiohnamige Pole sind, die sieh räumlich nähern, um m gleiohe Boziehimg zu einem anderen 
Atom zu treten. Dabei müssen die gleichnamigen Elektrizitäten dort raumhoh auseinander- 
streben, wo sie moht durch Haftung an dom Atom räumlich gefesselt smd. 

1) Z. anorg. Ch 20, 477 (1899). - 2) Z. phys. Ch 88, 199 (1913) 
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5. Jede additionsfäliige, also ungesättigte Valenz sendet Valenz- 
linien von großer Streuung aus — Die Valenzlinien ziehen sich nicht nur zwi- 
schen den beiden Atomen hm, welche man früher durch den „Valenzstrich“ ver- 
band, sondern sie greifen auch auf andere Atome des Moleküls über ; eine ganz selbst- 
verständhche und überaus wichtige Folgerung, wenn man die Valenzhnien als 
Kraftlinien auffaßt. Es wird so — imd daß ist wohl das Wichtigste an der Theorie 
ELatjitmanns und bei Deutung der Valenzfelder als Ejaftfelder auch unbestritten — 
jedes Atom in Beziehung zu jedem anderen Atom des Moleküls gesetzt, 
wobei die Beziehung natürlich nur eine genüge ist, wenn die Atome räumhch weit 
entfernt stehen oder sich polar abstoßen. Die konjugierte Doppelbindung ist 
daher mcht nach I., sondern nach II. oder besser noch nach III wiederzugeben: 

I. C-C-C=C 



II. III. 

Fig. 13. Konjugierte Doppelbindung naob Kaubtmahit 


Eine größere Anzahl von Eigenschaften Doppelbmdimgen enthaltender Systeme, 
welche BlAUPPMAifN anführt, steht in der Tat m bester Übereinstimmung mit einer 
derartigen Auffassung. 

Sieht man in der Valenzlinie den symbohschen Ausdruck einer verkettenden Kraft, — Kaupf- 
uTATT Tf tut dies, obwohl er doch ausdrücklich die Kraftbedeutung der Val enzhn ien ableugnet — , 
so irn-nn man duTch die Zahl der Valenzlinien die Bindungsmtensität andeuten. Deimooh be- 
steht zwischen Festigkeit und Limenzahl moht völliger Parallebsmus, weil die Streuung 
mitbestimmende RoUe spielt. Je fester die Bindung, um so geringer die Streuung. Natur, 
lieh wird die Kraftsumme durch Streuung moht verändert, aber die Angrifisfläohe durch fremde 
Moleküle vermehrt sich, es herrscht lokal eme geringere Widerstandsfähigkeit. 

Zu den für die anorganische Chemie wichtigsten Folgerungen ELaufitmanns ge- 
hört, daß infolge der Zersplitterungsmoglichkeit des Valenzfeldes m sauerstofi- 
haltigen Sauren das WasserstofEatom zu mehreren Sauerstoffatomen Beziehungen 
aufnehmen muß, was z B. durch die Formeln 



Essigsäure Salpetersäure Schwefelsäure 


ausgedrückt werden kann Die Richtigkeit dieser Erkenntnis ist jetzt wohl all- 
gemein angenommen und hat in der zeitlich bereits vor Kauttmann begrün- 
deten, spater ausgebauten Theorie Hantzschs vom Unterschied der echten und 
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der Pseudosäuren und -salze einen krönenden AbaoMuß gefunden. Merkwürdiger- 
weise weist ELatib'PSIANN' nickt darauf kiUj daß auok Wbbnubs Komplexformeln, 
Tvie [S( 04 )]H .2 oder [N( 03 )]H, die Sonderbeziekung des WasaerstofEs zu einem ein- 
zelnen 0-Atom ableknen, ja die völlige Gleickartigkeit zu allen 0- Atomen in 
den Bereick der Moglickkeit rucken. 

Hat Kauppmanis’ so als erster Ckemiker — von der pkysikaliscken Bekandlung 
durck Stabk sei kier abgeseken — eine ausfiikrkcke Darlegung der Eigensckaften 
des die Verbindungsfakigkeit, somit auck die Valenz, bedingenden Kraftfeldes 
gegeben (wenn er es auck nickt als Elraftfeld anerkennt), so kat er dock den be- 
deutenden Pekler begangen, seine Tkeorie auf alle Arten von Valenz gleichmäßig 
anzuwenden. Es ist aber gar kerne Frage, daß seine Valenzfelder bei rein polaren 
Valenzen nur germge Bedeutung haben, also bei solchen, die kervorgerufen werden 
durck den Übertritt von Elektronen von einem Atom auf ein anderes, d k. bei sog. 
Hauptvalenzen oder zum mindesten bei der wohl wichtigsten Klasse derselben, 
den keteropolaren Hauptvalenzverbmdungen. Sie ist dagegen mit den an- 
gegebenen Veränderungen ohne weiteres anwendbar auf Anlagerungsverbin- 
dungen und natiirkck auch auf solche Hauptvalenzverbmdungen, m denen außer 
der Verkettung der Atome durck Elektronen noch Kraftfeldwirkungen zwischen 
den Atomen eine wesenthcke Rolle spielen Daß imEinzelatom Kraftfelder vor- 
handen sind, ist sehr wahrsckemkok, denn es besitzt im positiven Kern und im 
Elektron entgegengesetzte Ladungen. Daß diese Kraftfelder auch nach außen 
km wirksam werden, ist ebenfalls anzunekmen, besonders wenn man berücksichtigt, 
daß das Elektron wegen seiner Elleinkeit die positive Energie des Kernes nach außen 
hin mckt wird absckirmen können. Smd aber solche Kraftfelder vorhanden, so 
müssen sie sich auck betätigen und Valenz durck Anlagerung her vorrufen , da sie 
aber mckt Punkte darstellen, sondern (gewölbte) Flüchen, so wird durck sie nickt 
eine Valenzeinkeit kervorgerufen, wie durck die Elektronen, sondern sie werden 
solange als Anlagerungskitt dienen können, bis sie durch die Zahl der sie absattigen- 
den Partikeln abgesckirmt smd, so daß ihre valenzbedingende Eigenschaft mckt nur 
von ihrer Intensität, sondern auck von ihrer Form und Lage abkängt 

Wenn daher Kauppmann die elektrolytisch dissoziierenden Valenzen als die 
lockersten ansiekt und vom Wasserstofi der Sauren die These aufstellt, daß er am 
wemgsten Valenzlimen auf sich zu ziehen vermag, so trifft dies wohl als richtig für 
Seme Eigenschaft als Nebenvalenzbildner in Sauren zu, nickt aber auf die Festig- 
keit semer Valenzbmdung schlechtweg Denn diese geschieht durch Elektronen- 
austausch, ist also mit der durch Kraftfelder verursachten Valenz nicht kommen- 
surabel. Ist somit die BlAUPPMANNsche Theorie der Valenz nicht auf jede Art von 
Valenz mit Nutzen anwendbar, so ist doch ihr Anwendungsbezirk ein gewaltiger, 
denn die Kraftfeldvalenzen stehen an Zahl ihres Vorkommens hinter den Elektro- 
nenvalenzen sicherhch mckt zuruck. 

Der Wunsch KIauppmanns, seme Betrachtungen auch auf die Natur der iono- 
genen Bindung auszudehnen^), fuhrt aus den oben angegebenen Gründen zu Fol- 
gerungen, die nicht ohne Widerspruch aufgenommen werden können. Die Bindung.s- 

Hauptsachlioh Z. phys. Ch. 100, 243 (1922). 
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festigkeit des Elektrons an Bioh, die dabei in Walirbeit eine Hauptrolle spiett, wird 
eben von ihm nicht genügend berücksichtigt. Vielmehr führt er die Mö^hkait 
leichter Abdissoziation z. B. von WasseratofEatomen darauf zurück, daß das ’P'rlmi- 
feld des Wnsserstofis sich auf mehrere Atome verteilt, zersplittert und aomit 
schwächt. In den KohlenwasserstofEen seien, so nimmt er an, die Valenzfelder dw 
Wasserstoffs iinzersplittert auf das Kohlenstoff atom gerichtet und deshalb stark, 
in Skuren, wie Essigakure, aber 

CHoC^ 

® Oy 

■findet eine Zweiteilung der Waaserstoffvalenz statt, das Feld wird verteilt, in 
seiner Festigkeit geschwächt ; der Wasserstoff wird ionogen. In Trichloressigaftuie 
findet auch noch Zuwendung des Valenzfeldes auf die Chloratome statt, also eine 
weitere Zersplitterung, somit weitere Erleichterung der Dissoziation. Es ist dem 
eiitgogonzuhalten, daß gerade solche Sauren zu den stärksten gehören, in denen 
sich die Valenz des Wasserstoffs auf nur ein Atom richten kann, wie die Halogen- 
wassorstolTsiluron, und daß auch bei den sauerstoffhaltigen Sauren die Stärke durch- 
aus nicht inimoT mit Zunahme der Sauerstoff atomzahl im Molekül steigt. So fällt 
aio in der Reihe H.jP 0 i->-HjP 03 -*-H^P 04 . Beipfliohteu'wird man Katjffmann in der 
AuffaMsimg, daß der rein heteropolare und rein homoopolare Charakter der Ver- 
hiiidungen zwei E.\:treme darstellt und daß die Mehrzahl der Verbindungen neben 
<lor «MiKMi iimner auch noch die andere Charaktereigenschaft zeigt. Aus diesem 
(rnunh* ist ju eine reinliche Sonderung von Haupt- und Nebenvalenzen nicht mog- 
licli. AIiit das licöiuträchtigt nicht, wie EIauffmanu meint, die modernen Haupt- 
vali‘u/iiinsclmuuiigen, besonders die von Kossbl, die EIautfmann lebhaft be- 
kilinpft, sondern laßt sich damit vereinbaren, daß neben dem Elektronenaustausch 
mich Wirkung von Kraftfeldern in Erschemung treten kann 

[)aU Kaitki-ma-NNB Theorie nur ihre Berechtigung hat bei der durch Kraftfeldwirkung her- 
Vah-iiz, hat dann zur Folge, daß er aohließhch die Elektronenvalenz durchau. 

iKUKiirt mid Hiltw’ nufHtcllt wie- , ^ i 

Dl,. Vah-n-/, hat ihren Sitz im Atomkern. Sie wird gemesflen durch die Anzahl elektnwher 

Kmeirad,.,.. vom Kom do. Atoms su don BleWronen ttirt (ws. «r ie Ssldvolon. 

«mm »old ».dniri) »m mt immor positiv, nogottre YsJsmtmi smd mimbglioli(l). Dss doktnsoh. 
ml in« so grüß», je ausgosproohoner hsteropoUr dis Bindong.^ ist bs. 
lir.,.r lUudung »fnl o« g.moli N.U1 - Wodumh di. oSsnbsm. JeUor ^lesev y.Jens.u«.s.a„g 

S1.11/...H fiir Hcii». Auffassung von der Zersph^mng 
bimmdsn, diiroU Untsrsuohimgsn aol 


\iif <li,- liH-r gegebenen, weit ins Gobie g hmeewiesen werden Durih Aii- 

d.e Anweinlbarkeit «einer der Weobflel im Farbcbarakter und in 

nidiino l>i‘7.olit ralisation er ...«nn« oft recht befriedigend prklämn.). 

Ii.g,.„«d.nflci. n„t Wechsel der Zusnmmensetamg oft recht g 

■ ) Her «r., 7HI (ini2), 40, 3801 Z^ph^^^Ch^oo. 2^^^ 

. fl, RI noiSb Naturw. 6, iv ^ i' j 

biernb.T nneh / minrg ( h 81, 83 «kbaot Ann 410, 1 (1920) 

3, (P„., \ ul,.n/.linienvertoilnng vgl auch S SkbaüV. Ann 


I |i h r L I III , \ iil' 1*^^' 
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Eine Art von VaJenzzersplitterung liegt anoh einer Hypothese von 0 Hinsbehg über die 
VaJenzbetatigiing der Atome zugrunde. Dieser^) macht die An nahme, daß gewisse Atome 
ein, andere dagegen zwei Valenzzentren besitzen Die überaus große Ähnhchkeit zwischen 
Benzol und Thiophen 

CH CH 

CHy\CH CH^ 

CH^CH CH%/' 

CH CH 

zeigt, daß der — CH=>CH-Gmppe das — 8-Atom weitgehend entspricht Die beiden sind „ring- 
äquivalent“. Diese Tatsache soll erstens auf die ahnhohe Ausdehnung, zweitens auf das Vor- 
handensein ]e zweier Valenzzentren zuruckzuführen sein. So wie man das Kohlenstofi- 
paar durch zwei sich berührende Tetraeder oder auch Kugeln darstellen kan n, so soll man sich 
das Schwefelatom durch em Elhpsoid versinnbildhchen können, dessen Längsachse annähernd 
gleich dem doppelten Durchmesser der Kugeln ist, oder durch em Prisma, dessen Enclfläohe 
^eioh emer Tetraoderflache und dessen Hohe gleich der Höhe der beiden Kohlenstofftetraoder 
ist. Die Eormel des Thiophens kann dann durch 



H 

Thiophen nach Hinsbbeo 
Das Schwefelatom hat zwei Valonzzentren 

wiedergegeben werden. Der gebogene Stneh innerhalb der Ellipse soll andeuten, daß eme 
Neutralisation der freien VaJenzkrafte nach Art der Partialvolenzen stattgefunden hat. 

Bekanntlich können außer dem Schwefel auch Sauerstoff, Stickstoff und andere Elemente 
der 6. bis 7 Gruppe em Kohlenstoffatompaar ersetzen Sie alle sollen nach 0. Hinsbbeg zwei 
Valenzzentren besitzen, während Kohlenstoff deren emes hat. Der niedrige Siedepunkt dieser 
Elemente gegenüber dem hohen des Kohlenstoffs soll nut dieser Tatsache m Vorbmdung 
stehen. Die beiden Valenzzentren sollen zwei oder mehr räumheh getrennten, positiv geladenen 
Kernen ihren Ursprung verdanken, von denen kraftlinienortig gebogen die Anziehungskräfte 
ausgehen. 

Trotz HrtTSBBBGs Versuchen, diese Annahme als durch die Atomphysik berechtigt erschemen 
zu lassen, muß uns dieselben heutzutage als nicht haltbar erscheinen Es mag daher darauf ver- 
zichtet werden, die Erklärungen von Isomenen, die HrsraBBRG auf dom Gebiet der organischen 
Chemie daraus herleitet, daß sich die beiden VaJenzkeme bald als — bald als be- 
tätigen, näher zu erörtern. 

J. pr. Chr 08 , 302 (1916), 94, 179 (1917), 96 , 121; 96 , 106, 98 , 145 (1018), 99 , 232 
(1919), 101, 97 (1920) 
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Fünftes Kapitel 

Anfänge der Elektronentheorie der Valenz 

§ 24. Valenz und Elektron. Die Jlrkenntnis von der elektrischen Natur der 
Valenz war, wie im Kapitel III dargelegt wurde, um die Jahrhundertwende bereits 
stark verbreitet. Wenigstens waren weite Kreise davon überzeugt, daß die Ver- 
bindungsbildung auf Grund eines polar en Gegensatzes stattfand, wobei aber selbst 
R. Ajbbgg noch freiließ, ob dieser Gegensatz ein elektrisch polarer sei^). Jeden- 
falls ging er dem Verhalten gegen die elektrischen Ladungen parallel und die 
chemische Affinität zum „positiven oder negativen“ Elektron hatte für die Valenz 
die gleiche Bedeutung wie die positive oder negative Elektroaffinität. 

Es war ferner inzwischen die Erkenntnis von der sozusagen körperlichen 
Natur der elektrischen Ladung durchgedrungen und man hatte festgestellt, daß 
nur eine Art elektrischer Korpuskeln, das negative Elektron, der Materie leicht 
entzogen werden konnte. Durch solchen Entzug nahm der Rückstand diejenigen 
Eigenschaften an, die wir positiv elektrisch nennen. 

Beruhte nun die Valenz auf elektrischen Eigenschaften der Atome, so lag es 
nahe, sie direkt in Beziehung zu Elektronen zu setzen. Zu dieser Erkenntnis war 
die Zeit herangereift und wir finden sie fast gleichzeitig bei verschiedenen Autoren. 
J. J. Thomson ist es, der die Beziehung zwischen Valenz und Elektron, wenn auch 
noch nicht mit völhger Klarheit, wohl zuerst erkannt hat. Er meinte®), daß die 
„Korpuskeln“, sehr nahe Verwandte unserer Elektronen, Bausteine des Atoms, 
durch starke Bewegung oder mechanischen Anstoß aus dem bundeiartigen 
Verband, den sie im Atom bilden, entfernt werden können. Da sie negativer Natur 
sind, so bleibt der Atomrest dabei positiv zurück Sie können aber auch an das 
neutrale Atom angelagert werden, wodurch dies negative Eigenschaft gewinnt. 
Bei einem einwertigen Atom kann durch heftige Bewegung eine Korpuskel fort- 
geschleudert werden. Aber die dadurch entstehende positive Überschußladung ist so 
stark, daß sie das Fortschleudem weiterer negativer Korpuskeln verhindert. Bei 
dem mehrwertigen Atom ist dies noch nicht der Fall, erst nach Fortschleudern 
der der Wertigkeitszahl entsprechenden Anzahl von Korpuskeln vermag die posi- 
tive Ladung den Austritt weiterer Korpuskeln zu verhmdern. Je mehr Korpuskeln 
ausgetreten smd, um so mehr ist natürlich weiterer Austritt erschwert. Aber es kann 
Atome geben, die sich so langsam bewegen, daß sie nicht nur keine Korpuskeln 
abschleudern können, sondern es noch dulden, daß weitere Korpuskeln an sie 
herantreten und bei ihnen beharren. Deren Maximalzahl gibt dann die Maximal- 
zahl der po siti ven Wertigkeit des Atoms. „Die Valenz hangt also von der Leichtig- 
keit ab, mit welcher Korpuskeln aus dem Atom austreten oder in das Atom ein- 
treten können “ 

Die Verbindungsbildung erklärt Thomson durch an den Verbindungskoni- 
ponenten gleichzeitig erfolgende Aufnahme und Abgabe der Korpuskeln. Wenn 

Z. anorg Ch. S9, 370 (1904) — Electnoity and Matter. Vorlesungen aus dom Jahre 
1908, ms Deutsohe übersetzt von G Sibbbbt, Die Wissensohait, Braunsohweig 1004 
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solche Atome, die leicht Korpuskeln abgeben, und solche, die leicht welche aufneh- 
men, zusammen sind, so können die aus den ersteren austretenden Korpuskeln von 
den letzteren aufgenommen werden, imd es kann dadurch, daß nunmehr zwei 
Körper entgegengesetzten elektrischen Vorzeichens entstehen, zur Bildung einer 
chemischen Verbmdung kommen, wobei eme solche von der Formel AB dann ent- 
steht, wenn beide Atome je eine Korpuskel abgeben bzw. aufnehmen, eme von der 
Formel ABg dagegen, wenn A zwei, B aber eine Korpuskel verhert bzw. aufTÜmmt. 

Em Jahr spater vermochte P. Drude eine ganz ähnliche Theorie expenmentell 
zu begründen, aus der ebenfalls die Übereinstimmung von Valenzbetätigung und 
Elektronenaustausch ersichtbch wird. Er adoptiert mit Thomson die spatere An- 
sicht von Helmholtz bezüglich der einzig negativen Natur der Elektronen 
(vgl. S. 56). Auf Grrund optischer Dispersion kann er nun die Anzahl der- 
jenigen Elektronen berechnen, die im Molekül eine freiere Beweghchkeit besitzen. 
Nur diese haben namhch einen EinÜuß auf den Brechungsindex. Die zur Berechnung 
verwendete Formel enthält die Zahl der Valenzen sowie den rmt der Dispersion 
zusammenhängenden Quotienten aus der Ladung der Ionen und ihrer (schern- 
baren) Masse (vgl. S. 334:). Es zeigt sich nun, daß der untere Glrenzwert der Elek- 
tronenzahl gleich oder kleiner ist als die Valenzsumme des Atoms bzw. der 
Atomgruppe (nur bei den Halogenen ist er größer) Ist der Valenzwert gleich der 
Elektronenzahl, so besitzen alle Elektronen den gleichen Grad der Lockerheit, das 
Atom besitzt nur eine Wertigkeit Ist er kleiner, so ist em Teil der lockeren Elek- 
tronen noch lockerer als der Best, das Atom bzw. die Gruppe kann dann mit ver- 
schiedenen Wertigkeiten auftreten 

Die ABEGGsche Normalvalenzzahl ist nun, so schloß Drude, gleich der Zahl der 
lockeren Elektronen, d. h. derjenigen, die durch em anderes Atom abgerissen werden 
können. Da die Elektronen negativ sind, so bleibt der Rest positiv zurück, er bildet 
ein positives Ion. Dagegen werden diejenigen Atome bzw. Gruppen, die diese 
lockeren Elektronen anderer Atome binden, dadurch selbst zu negativen 
Ionen. Da das Natriumatom ein lockeres Elektron, das Calciumatom deren zwei 
besitzt, so können sie em- bzw. zweiwertige Ionen bilden. Eisen oder Mangan be- 
sitzen mehrere Wertigkeitsstufen, m ihnen haben also die lockeren Elektronen 
einen verschiedenen Grad der Lockerheit. 

Es gibt nun zwei Arten der Valenz ; die eine kann dadurch auftreten, daß Atome 
anderen Atomen Elektronen entreißen (dies ist Abeggs Kontravalenz); die 
andere besteht dann, daß die Atome Elektronen abgeben (Abeggs Normal valenz). 
Kontravalenz bedmgt die Bildung von Anionen, Normalvalenz diejenige von 
Kationen. Bei Anionenbetätigung hängt die Gesamtzahl der lockeren Elektronen 
mcht ohne weiteres mit den bei der Elektrolyse m Funktion tretenden zusammen. 
So ergibt sich auch, daß die Elektronenzahl der Halogene großer sein muß, als 
ihrer (ja negativen) Valenz entspricht. Diese lockeren Elektronen üben zwar auf 
die Dispersion einen Einfluß aus, smd aber durch Elektrolyse mcht abtrennbar 

Dbubes Folgerungen smcL wichtig genug, um hier im Wortlaut wiedergegeben zu werden* 
„Die ABBGOsohe positive Valenzzahl v emes Flementes, sowohl als Normalvalenz wie als Kon- 
travalenz, bezeichnet die Anz ahl der am Atom loser haftenden negativen Flektronen, die 

1) Ann. Phys. (4) 14, 719 (1004). 
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ABBGGBohe negative Valenzzahl v' bezeichnet die [Fähigkeit eines Atoms, die Zahl v' negativer 
Elektronen von anderen Atomen loszoreißen oder wenigstens fester an sich zu ketten. Man 
erhalt so eine Deutung der weitgehenden Anwendungen der AniiGGsohen Theone vom elek- 
trischen Standpunkte, und dieses Bild erfahrt gewisse Bestätigungen durch das optische Ver- 
halten der Stoffe, indem die lose sitzenden Elektronen im Molekül den Breohungsmdex beein- 
flussen und sich aus ihm die untere Grenze p dieser Elektronen gleich oder kleiner als die posi- 
tive Valenzzahl ergibt.“ 

Diese Anscliauung ist die Grundlage der heutigen Theorie der Valenz gebheben. 
Was Deude noch nicht voll erkannt hat, ist die Ursache, •warum der Abbau und 
Aufbau der Elektronen nur bis zu einer bestimmten Grenze erfolgen kann. Diese 
Erkenntnis ist erst durch Thomson erfolgt und dann von Kossel und von Lewis 
zu deren bekannten Theorien ver-wertet worden. 

Einwendungen gegen die Elektronentheone der Valenz, wie sie Thomsobb, DBunns und 
spater auch BajiTSAYs Anschauungen entspricht, erhebt Db Hbbit^) aus der irrtümlichen Auf- 
fassung heraus, daß das freie Atom Übeisohußelektronen trage, die seiner Valenz entsprechen. 
Es habe also z. B. das Chloratom ein Elektron mehr als Kernladungen, das zweiwertige Kupfer 
deren zwei zu wenig Db Bübbst sieht demnaoh als elementares Atom dasjenige an, was wir heute 
als sem Ion betraohten. Die Schwierigkeiten, welche sich hieraus für das Auftreten wechselnder 
Valenz und für die Erscheinung des Elementes im elektrisch neutralen Zustande ergeben, sucht 
er dadurch zu heben, daß er für elektrisohe Ladungen einen potentiellen und emen aktiven 
Zustand auTiiTnnnt, daß er sie also als veränderhoh betrachtet. Diese Veränderhohkeit soll mit 
dem Drehungszustand der Elektronen Zusammenhängen, die in ge'wisser Lage anziehend, 
in anderer abstoßend wirken können. Ein Atom kann daher zwar vorzugsweise emen bestimmten 
elektrochemischen Charakter haben, es kann diesen aber auch verheren und geradezu um- 
kehren, wddurch Bich z. B. die Verbindbarkeit zweier Wasserstoffatome zu emem neutralen 
Molekül erklärt. Da nun bei Annahme zahlreicher Elektronen (Db Hbbn denkt sich die Valenz- 
betatigung als Bildung von „lonenketten“) viele Isomenen auftreten können, so existiert 
nach Db Hbbn*) eme „Metachemie“, die er experimentell nachzuweisen versucht, doch smd 
die von ihm angeführten Verschiedenheiten der Materie großenteils Oberfläohenphänomene. 

Thomson und Deude batten bereits ganz richtig die Ursache derjenigen 
Valenzart erkannt, die wir heute ,,Elektrovaienz“ nennen und die in der Über- 
tragung von Elektronen von einem Atom aufs andere berukt. Zu weiterem 
Vordrmgen war es notig, zu wissen, in welcher Weise die Elektronen im Atom 
gebunden sind. Erst die Losung dieser Erage durch Bohe ermöglichte einen 
bedeutenden Eortsohritt der Valenztheorie, aber dieser wurde doch vorbereitet 
durch die Arbeiten einiger Autoren, die sich mit der Bindungsart und Dynamik 
der Elektronen im Atom befaßten, ohne sie noch voll erkennen zu können. Hier 
smd in erster Linie die Ausfuhrungen J Stares, sowie neue, weitbhckende 
Überlegungen J J. Thomsons zu nennen, die die Brücke zu den Valenzanschau- 
ungen der letzten Zeit schlagen 

§ 26. Valenzfelder. Die sehr interessante Theone der chenuschen Valenz, die 
J. Staek®) ent’wickelt hat, krankt an dem Umstand, daß zu ihrer Entstehungszeit 

Bl Acad Belg 1913, 665 — Bl Aoad. Belg 1018, 680. 

8) Jb. Rad 6, 124 (1908), 0, 16, 188 (1912), 11, 194 (1914); Phys. Z. 9, 86 (1908), Z. phys. 
Ch 86, 61 (1913); Z. Elektroch 17, 614 (1911), 19, 397 (1913; zusammenfassendes Werk: 
Prinzipien der Atomdynamik, III Teil, Die Elektrizität im chemischen Atom. Leipzig 1916; 
S. Hirzel Größere Referate P Rugqli, Die Valenzhypothese von J Stark vom chemischen 
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die Kenntnisse von der Struktur des Atoms erst ungenügend entwickelt waren 
Sie weist daLer eine Anzahl von heute offensichtlichen Fehlem auf, bietet aber, 
wenn man von diesen absieht, eine solche Fülle von Anregung und neuen, frucht- 
baren Gesichtspunkten, daß trotz aller ihrer Mängel eine ausführliche Besprechung 
gerechtfertigt ist Nicht wemge der von Stark gezogenen Folgerungen sind mit 
einigen Änderungen auf das heute als richtig geltende Atommodell übertragbar, 
und es ist wohl möghch, daß von Stark erkannte Atomeigenschaften, die heute 
weniger Beachtung finden, weil sie letzthin wemger bearbeitet worden sind, sich 
später wieder als von großer Bedeutung für die Lehre von der Atomverkettung 
herausstellen werden. Das ist neuerdings mit dem von Stark ausführlich behan- 
delten Begriff der Atomdeformation schon geschehen und ist besonders für seme 
Lehre von den Valenzfeldern anzunehmen 

Bereits Stark geht von der Voraussetzung aus, daß positive Ladungen einen 
Bestandteil des Atoms darstellen, die ohne Zerfall desselben nicht abgetrennt wer- 
den können, wahrend ne- 
gative Elektronen teils 
ähnlich fest gebunden 
sind, teils aber auch eine 
umkehrbare Abtrennbar- 
keitbesitzen Diesepunkt- 
förimgen Elektronen 
ruhen gegenüber ausge- 
dehnten positiven Fla- 
chen des Atoms. Von 
ihnen strahlen elektrische 
Kraftlimen aus, welche 
einen gewissen Teil der 
Atomoberfläche bedek- 
ken, was rem schematisch 
durch die Figuren 14 und 15 wiedergegeben werden soU, m denen die positiven 
Zeichen am Ende der Krafthnien nicht etwa bestimmte, positive Quanten bedeuten 
Die Elektronen ruhen einerseits unter dem anziehenden Einfluß der Kraftfelder, 
andererseits unter einem abstoßenden, dessen Natur Stark ebensowenig ergründen 
kann, wie noch heute die Vertreter des BoHRschen Atommodells hierzu einwandfrei 
imstande smd. — Von Atomart zu Atomart wechselt der Abstand des Elektrons 
von seinem Atom, daher die Form und Größe der Kraftfelder. Ebenso wird diese 
von der Zahl der äußeren Elektronen beeinflußt 

Unter äußeren Emwirkungen ist das Elektron aus seiner Gleichgewichtslage 
verschiebbar, wobei die rucktreibende Kraft ]e nach der Art des Atoms verschieden 
sein kann; doch mag auch der Fall Vorkommen, daß eine seitliche Verschiebung 
innerhalb emer gewissen Kalotte ohne Entwickelung einer rucktreibenden Kraft 
möglich ist, wahrend eine Verschiebung, die eine Vergrößerung des Abstandes von 

Standpunkt. Samml ehern, u. ehern -teohn. Vortrage 19, 1 (1913), F. Enke, Stuttgart, D A 
Hahn u M E. Holmes, J. Am Chem. Soe 37, 2611 (1915), aueh m Heneichs Mod Theorie 
der Chemie Vieweg, Braunaehweig 
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Elektron und Atom bewirkt, immer zunkcbst eine Verstärkung der Anziehung 
bervorruft, während später ein Abreißen des Kraftfeldes erfolgen kann. Diese Auf- 
fassung des Atome als eines Gleichgewichtssystems hat zur Folge, daß eine Ver- 
schiebung des Elektrons auch mit einer Veränderung des Kraft- 
feldes auf dem Atomrest verbunden sein muß. Ist das Elektron abgerissen, 
so haben die positiven Mächen des Restes eine andere Anordnung als vorher, daher 
auch die aus ihm wirkenden Kräfte eme andere Größe und Richtung. Das Atom ist 
also mcht starr und unveränderlich, was für seine Valenzbetatigung von größter 
Bedeutung ist. 

Valenzbetatigung erfolgt nun dadurch, daß das vom Elektron ausgehende 
Kraftfeld des einen Atoms mit dem positiven Rest eines anderen in Beziehung tritt, 
wahrend umgekehrt dessen Elektron Kraftlinien auf den positiven Rest des ersten 
Atoms entsendet; schematisch ist dies aus Fi- 
gur 16 ersichthch. 

Für die Valenzfelder im Molekül lassen sich 
nun ähnhche Betrachtungen an stellen wie für die 
im Atom. 

Die verkettenden Elektronen werden von Stabe 
als „Valenzelektronen“ bezeichnet und unter- 
scheiden sich somit von den die Valenz nicht be- 
dmgenden dadurch, daß sie 1. an der Oberfläche 
des Atoms hegen und 2. der Verschiebbarkeit be- 
sonders unterworfen sind. Sind die Valenzelek- 
tronen an der Oberfläche des Restes lokalisiert, 
so werden infolge der Beeinflussung durch ein 
zweites Atom auch Drehungen des Gesamtatoms 
stattfinden können, die bei Abtrennung, d. h. Auf- 
hebung der Valenzwirkung, wieder rückgängig 
gemacht werden. Diese Tatsache ist weniger wich- 
tig bei Betrachtung emes zweiatomigen Moleküls; bei mehratomigen aber hat 
sie zur Folge, daß ein Atom durch weitere Valenzbetatigung auch seine Kraft- 
felder gegenüber den anderen Atomen des Moleküls verschiebt, also die Valenz 
zu diesen in Frage stellt. Ändert sich die Art der Bmdung emes Valenzelektrons 
an ein fremdes Atom, durch Ersatz eines solchen durch em anderes, so ändert 
sich auch der Zustand des Atomrestes. Besitzt ein Atom mehrere Valenzelek- 
tronen auf seiner Oberfläche und wird eines davon andersartig beeinflußt, so 
stellt sich infolge des wechselnden Gleichgewichtes der Atomteile auch eme Ruck- 
wirkung auf die Elraftfelder der andern Valenzelektronen heraus. Diese entwickeln 
nunmehr gegenüber anderen Atomen andere Eigenschaften als vor der Bindung des 
ersten Valenzelektrons Es spannen sich also in dem Raum zwischen den Atomen 
emes Moleküls elektrische Klraftfelder aus, quellend aus verschiebbaren, ja sogar 
abtrennbaren Valenzelektronen und endigend an fest mit den Atomen verbundenen, 
aber deformierbaren positiven Flächen. Durch die wechselseitigen Kräfte aus 
diesen elektrischen Feldern werden die Atome des Moleküls in einer Gleichgewichts- 
anordnung zusammengehalten. Je besser die Valenzfelder zweier Atome sich ein- 
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ander anpassen, ancli rein geometrisch, desto größer ist die Verkürzung der Kraft- 
linien hei der Zusammenlagerung, desto fester die Bindung. 

Von J. J. Thomsons- Annahme (S. 83) über die elektrische Struktur chemischer 
Atome unterscheidet sich also diejenige Stabes dadurch, daß sie die Struktur der 
Atomoberflaohe und nicht die des gesamten Atoms für die Valenzbetatigung 
verantwortlich macht. Sie stimmt in dieser Beziehung mit der auch heute üblichen 
überein, wie auch nnt derjemgen des Bbbzelius^), der, noch ohne Mare Vor- 
stellungen von der Natur der elektrischen Ladung und ohne daß er anzugeben ver- 
mag, wodurch das Vorherrschen des emen Pols begründet ist, doch schon intuitiv 
eine „Polaritütshypothese“ aufzustellen vermocht hat. — 

Wemger glücklich ist der Versuch Stabes, zu erklären, warum manche Elemente 
elektropositiven, andere elektronegativen Charakter haben. Nach semer Annahme 
ist ein elektropositives Atom {Äp) em solches, in dem sich das Elektron in erheb- 
licher Entfernung vom Atomrest befindet (Fig. 17). Es ist mcht an emen be- 



Fig 17 Fig. 18. 

ElektxopositiT^ Atom Elektronegatives Atom 


stimmten Punkt der Atomfi.äche gebunden, sondern an eine ausgedehntere Fläche. 
Dagegen ist im elektronegativen Atom {A„) der Abstand zwischen Elektron und 
Atomrest klem, das Kfaftfeld daher weit ausgewolbt und die Ruhelage des Elek- 
trons pünktformig, was durch scharfe Embuchtung der gegenüberliegenden Flache 
angedeutet ist (Fig. 18); diese bedeutet also mcht eine Deformation. Das „elektro- 
zwiefaohe“ Atom (KohlenstofE) bildet nichts pnnzipiell anderes. Wahrend das 
Elektron am positiven Atom leicht verschiebbar ist, ist am negativen die rück- 
treibende Kjcaft nach stattgefundener Verschiebung bedeutend. 

Lagert man an Ap oder ein zweites Elektron an, so wird dies bei Ap, wie das 
erste, m erhebhcher Entfernung bleiben, bei A„ aber nahe herangeholt werden, denn 
die weit herumholenden Valenzfelder von A„ werden das neue Elektron mit zu 
ketten bestrebt sein. Für Ap ist das Elektron der für weitere Bindung maßgebende 
Atomteil, für A„ aber die positive Flache des Atomrestes. 

Natürlich können die Betrachtungen ausgedehnt werden auf Elemente, die 
mehrere Valenzelektronen tragen. Stabe bezeichnet sie ]e nach deren Zahl als 

'•) Lehrbuch, 6. Aufl , 1866. 
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einpolig, zweipolig usw , docli wurde wohl auch die Bezeichnung einwertig, zwei- 
wertig usw. keine Irrttuner veranlassen. 

Die Biudung eines einpohg positiven mit emem einpolig negativen Atom wird 
schematisch durch Fig. 1 9 dargestellt. Zum Unterschied von manchen anderen Elek- 
tronentheonen der Valenz (Kossel) sind für die emwertige Bmdung also zwei 
Elektronen und zwei Bindeflachen maßgebend Je nach der Natur der Atome wird 
die Entfernung der Elektronen, ihre Abziehung von der Buhelage und die Heraus- 
wölbung der Ejcaftfelder verschieden sein, doch stehen beide Elektronen naher 
als Äp, so daß bei zerreißender Beeinflussung unter Umständen beide Elelrtronen 
bei verbleiben, wahrend Äp elektronenlos wird. Das ist der Fall bei Ionisation. 
Hierm hat die Theorie Stabes Berührungspunkte mit den meisten modernen Elek- 
tronentheonen der Valenz. 



Fig. 19. Molekülbüdung nach Stabe 


Bezeichnet man die ELraft, welche nötig ist, um em solches elektrisches Feld zu 
sprengen, als die „Reißkraft“, so ist die Reißkraft Äp-^E geringer als die Reißkraft 
Än^E, weil das Kraftlinien- 
gebiet zwischen E und Ap das 
gedehntere ist. Aus diesen 
Überlegungen erklärt sich 
auch, warum Moleküle aus 
zwei negativen Atomen (Clg) 
stabiler sind als solche, die 
aus zwei positiven Atomen 
bestehen. Denn an den nega- 
tiven Atomreaten liegen die 
Elektronen näher, die Kraft- 
felder smd also gedrängter. 

Daher sind die Dämpfe der 
Metalle nur einatomig. 

Bei mehrfacher Bmdung sind Multipla von zwei Elektronen beteiligt, z. B. 
bei Doppelbmdung deren vier, bei dreifacher deren sechs. Die vier Elektronen der 
Doppelbiudung hegen nicht m der gleichen Ebene, doch beeinflussen die beiden 
Elektronen, welche von einem Atom auf das andere hinubergreifen, ihr Valenz- 
feld gegenseitig, die Valenzfelder überdecken sich zum Teil. Wegen der steri- 
schen Lagerimg sind daher die Atome um die Doppelbmdung nicht kraftefrei 
drehbar. Die Annäherung der Elektronen aneinander verhindert infolge ihrer 
gleichnamigen Ladung eme so weitgehende Annäherung an den positiven Rest, 
wie diese bei der emfachen Bmdung stattfinden kann Auch smd die Kraftfelder 
weiter herausgewolbt und hierdurch erklärt sich die geringere Festigkeit der 
doppelten Bmdung. 

Es kann ferner auch durch Annäherung neuer Valenzelektronen em „ver- 
stehender“ Einfluß auf die schon vorhandenen positiven Atomflächen eintreten, 
der nun ermoghcht, daß Raum für den Zutritt neuer mit Elektronen beladener 
Atome entsteht. Hierdurch kann eme Art von Vermehrung der Wertigkeit er- 
zielt werden, indem z B. einwertige Atome zu dreiatomigen Molekülen zu- 
sammentreten, wie in Fig. 20 am Beispiel des dreiatomigen Wasserstoffs ersichthch 
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ist^) Die positiven Valenzfelder bleiben teilweise von Kraftfeldern der zuge- 
hörigen Elektronen unbedeckt und werden so groß genug, um noch Kraftlinien 
fremder Elektronen auf sich zu ziehen; das WasserstofEatom wird also mehr als 
„einwertig“. Hier wird auch Starks Theorie eine Lehre von der „Valenzzersphtte- 
rung“ Eine solche Teilung der Valenz ist der Einzelkrafthypothese der Valenz 
etwas durchaus Fremdartiges, erscheint aber nach Staeks Hypothese als selbst- 
verständlich. Gewisse Arten des „Wechsels der Wertigkeit“ werden nach ihr ohne 
weiteres verständlich, indem dieselbe großenteils von der Zugänglichkeit der 
positiven Valenzfelder abhangt. 


Etwas komplizierter, aber äußerst fruchtbar werden die Ausführungen von Stark:, wenn 
er seine Hypothese auf den körperhaften Ausbau der Atome und Moleküle überträgt. Da ja 
die Elektronen emes Moleküls, wenn einer seiner Sestandteile höher als zweiwertig ist, nicht 
m der gleichen Ebene liegen und auch die Valonzfläohen dreidimensional sind, so ist mit Wöl- 
bungen, Ausbauchungen und Deformationen der Kraftfelder zu rechnen, die gleiohfaUs drei- 
dimensional smd Die mteressanten Folgerungen 
aus diesen komplizierten Verhältnissen können 
leider m Kürze nicht wiedergegeben werden, sie 
führen aber zu Ausbhoken, die von der späteren 
Valenzforsohung keinesfaUs übergangen werden 
dürfen, bezughoh deren jedoch auf das Ongiual 
zu verweisen ist Erwähnt sei nur, daß aus Stabes 
Folgerungen eme recht einleuchtende Benzol- 
formel resultiert. 

Eine sehr wichtige Folgerung Stares ist, 
daß unter der gegenseitigen Anziehung der 
Kraftfelder auch Anemanderlagerung ganzer 
Moleküle stattfinden kann. Hierauf wird 
bei Besprechung der Verbindungen höherer 
Ordnung noch näher einzugehen sem. Die 
Annahme solcher Kraftfelder erklärt auch 
Erschemungen, wie sie bei den konjugierten Doppelbindungen auftreten, 
denn da sie sich über emen weiteren Raum im Molekül erstrecken, so ist es ver- 
ständlich, daß ein hmzutretendes Atom sich räumhch entferntere Stellen zur An- 
lagerung aussuchen kann, was nicht erklärlich wäre, wenn die Valenzstellen un- 
veränderlich im Atom vorgebildet wären. Die Anlagerungsstelle muß vielmehr von 
Form und Art des Kraftfeldes abhangen. Eine chemische Reaktion verlauft dem- 
nach überhaupt in Stufen, mdem die anfängliche Berührung der Kraftfelder eine 
Neuordnung, Neubindung und Formung der Kraftlmien zur Folge hat. Es ist dies 
ein entschiedener Fortschritt, den die Hypothese Stares gebracht hat , ein anderer 
Fortschritt besteht dann, daß sie bestimmte Vorstellungen über den Ort und die 
Art des Valenzfeldes gestattet, welches bei emer Reaktion eme Reihe von Ver- 
änderungen durchläuft. 

Auch kann man sich eme Ansicht über den Verlust der Valenz, das ist die Zer- 
setzungsfahigkeit emes Moleküls, bilden, Zerfall, Verminderung der betätigten 



Fig. 20. TriwasserstofE 


1) Z. Elektrooh. 91, 862 (1913). 
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Valenz, wird nämlicli dort am leichtesten eintreten können, wo die schwächsten 
Teilvalenzfelder sind, deren Kraftlinien länger und auch gekrümmter sind als die- 
jenigen der stärkeren Felder, oder auch wo die Zahl der Kraftlinien am geringsten 
ist. In emem Gruppenmolekül z. B. sind diejenigen Valenzfelder die schwächsten, 
die sich von einem zum andern Einzelmolektil erstrecken; diese werden daher durch 
thermische Stöße, Berührung mit Lösungsmittel usw. am leichtesten gesprengt 
Im NH 4 Cl-Molekul muß das vierte H-Atom eine geschwächte Bmdimg besitzen (vgl. 
jedoch S 267). Solche zerrissenen Körper werden aber immer noch als Eadikale 
wirken können, weil sie doch noch verfügbare Valenzfelder besitzen. Je ausgedehn- 
ter und offener diese Felder sind, um so unbeständiger werden diese Eadikale sem. 
Dabei können wieder alle Abstufungen der Bindii ngsf estigkeit auftreten, bis zu so 
schwacher, daß sie durch Bildung isolierbarer Körper nicht mehr m Erscheinung 
tritt. So mögen sich manche katalytische Eeaktionen erklären lassen: der 
Katalysator bildet zwar mit den Komponenten der Eeaktion keine oder fast keine 
Verbindung, er beeinflußt aber ihre inneren Valenzfelder so weit, daß sie nün der 
gegenseitigen Einwirkung zugänglich werden Es herrscht hier also eine „Valenz“, 
die gar nicht zu positiver Bildung des Zwischenproduktes führt, sondern nur eine 
Biinneigung zu dessen Büdbarkeit bewirkt, was aber auf die innere Struktur des 
Moleküls bereits den Emfluß ausübt, daß es einer weiteren Eeaktion zugänglich 
wird. Die Beeinflußbarkeit der Eeaktionsfähigkeit durch die Struktur der Valenz- 
felder überhaupt hegt auf der Hand; sie berührt aber nicht mehr das Gebiet der 
eigentlichen Valenzlehre und kann daher hier mcht behandelt werden. Ebenso muß 
bezüglich der sehr interessanten Deutung optischer Phänomene auf Grund der 
Annahme solcher Valenzfelder auf eine andere Stelle verwiesen werden. 

Der außerordentliche Fortschritt der STABKSchen Theorie besteht m der Er- 
kenntnis, daß die valenzbedmgenden Kräfte von der Konfiguration im Molekül 
beeinflußt sind und daß sie sich nicht m ein für allemal gegebener Weise äußern, 
auch kerne sprungweise Änderung durch äußere Umstande erfahren, sondern 
gleitend aUe Zwischenstufen zwischen zwei Extremen annehmen können. Dies 
kommt m der Zahl der m Verbindung tretenden Atome nicht zum Ausdruck, wenn 
die Verbindungsbildung durch dasjemge veranlaßt ist, was wir jetzt Elektronen- 
austausch, Elektrovalenz, nennen. Diese Zahl ändert sich natürhch sprunghaft. 
Es äußert sich aber m der Stabilität und DarsteUungsmöghchkeit des ungeheuren 
Heeres der Verbmdungen höherer Ordnung, wie in einem späteren Kapitel dar- 
gelegt werden wird. Wie weit die „Deformation“ die Eigenschaften der chemischen 
Substanzen bedingt und verändert, wird ja, nachdem K. Fajans ausdruckhch 
darauf hingewiesen hat, m neuerer Zeit immer mehr beachtet. Wir dürfen uns nicht 
mehr damit begnügen, die Konstitution der Verbmdungen nach Atomzahl und 
relativer Atomlage festzulegen, sondern wir brauchen zur genauen Kenntms auch 
die absolute Atomlage und die Kenntnis von der absoluten Gestalt der Kraft- 
hmenfelder im Atom und um dasselbe Die Erkenntnis dieser Notwendigkeit ver- 
danken wir Stark, doch muß auch H. Kauffmanns Anteü an dieser Erkenntms 
gedacht werden (vgl. S. 76). Seine ebenfalls 1908^) entwickelte Elektronentheorie 


PhyB. Z. 9, 311, Valenzlehre (1911), S 629. 
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der Valenz hat mit der STAJBKschen sehr viele Berührungspunkte. Seme Anwendung 
auf die Theorie der Fluoreszenz mag hier nur erwähnt werden. 

Nur der Vollständigkeit halber erwähnt sei die schon zur Zeit ihrer Aufstellung überholte 
und unklare Valenztheone von L. RtJghbimeb*), die jeder negativen VaJenzstelle bipolaren 
Charakter zuweist, ähnlich wie dies Hptbiq-hit. tut, während die positiven Valenzstellen „bis zu 
einem gewissen Grade unipolar“ sein sollen — Kerner sei noch auf die Theorie von F HiiAnv®) 
hingewiesen, der armimmt, daß auf der Oberfläche emes nuUwertigen Elementaratoms sich je 
vier positive und vier negative Ladungen befinden. Auftreten der Einwertigkeit entsteht durch 
Zutritt einer Elementarladung, höhere Wertigkeit durch Zutritt der j'eweiligen höheren 
Zahl von Elementarladungen. Dadurch, daß sich erst die eme Art, dann die andere der Ladungen 
addiert, entsteht das anfanghche Anwachsen der positiven Wertigkeit und ihr späteres Ab- 
nehmen m den Wagerechten der Perioden Nach Verdoppelung der Ladungen beginnen diese 
sich zu verdreifachen usw., wodurch die neuen Perioden gebildet werden. 

§ 26. Einige grundlegende Erkenntnisse Thomsons. Die von Kauffmann und 
Stask propagierte Kraftfeldtkeorie der Valenz wurde schließlicli von J. J. Thom- 
son®) zu einem Hokepunkt geführt, von dem sie dann leider, wenn auch nicht ganz 
in Vergessenheit, so doch unter den Erfolgen der Theorie der Elektrovalenz in 
starke Vernachlassigimg geriet. Thomsons Anschauungen über das Kraftfeld der 
Valenz werden erst bei Besprechung der Valenzverhaltnisse in Verbindungen höhe- 
rer Ordnung (Kap. XI.) naher behandelt werden. Hier jedoch soll auf diejenigen 
semer Ausführungen schon genauer eingegangen werden, die sich mit der Elektro- 
valenz befassen. Sie bilden ein überaus wichtiges Übergangsglied zu unseren heu- 
tigen Auffassungen von der Valenz. 

In voller Erkenntnis der Bedeutung der Kraftfelder im Atom sowie im Molekül 
sieht Thomson die Verschiebbarkeit des Elektrons als für die Valenzbetati- 
gung wesentlich an. Em leicht verschiebbares Elektron wird unter nur gennger 
Ballastwirkung des Atomrestes an das Elraftfeld eines anderen Atoms herangleiten, 
während ein nicht verschiebbares stets sem ganzes Atom mitzuschleppen hat Valenz- 
betätigung durch Übergang von Elektronen kann also nur dann leicht erfolgen, 
wenn diese Elektronen locker gebunden smd. Em in einem Molekül verankertes 
Atom wird dann gesättigt sein, wenn alle seine Elektronen m ihrer Lage fest- 
gehalten werden. Diejenigen der inneren Elektronenschalen (Thomson nimmt 
bereits an, daß solche existieren) haben jedenfalls diese feste Lage und können 
mcht zur Bmdung fremder Atome dienen. Die-an der Atomoberflache befindlichen 
aber sind beweghch, solange diese Oberfläche an Elektronen ungesättigt 
ist. Ihre Zahl schwankt von 0 bis 8; sind aber 8 vorhanden, so ist das Atom 
in sich gesättigt und die Elektronen sind unbeweglich geworden Die 
Zahl der beweglichen Elektronen emes Elementaratoms entspricht dessen Gruppen- 
nummer im periodischen System. Die Edelgase haben keine freien Elektro- 
nen, dann gewinnt jedes Element mit fortschreitender Gruppenuummer je ein 
bewegliches Elektron, die Halogene haben also deren sieben Ihre Kiaftrohren enden 
auf dem positiven Kern des freien Atoms, smd also ebenfalls leicht beweghch Ver- 
ankert man sie aber m emem fremden Atom, so werden sie unbeweglich, um so 
mehr, als dann auch umgekehrt von dem zweiten Atom eine Kraftrohre zum Kern 


1) Ann. 864, öl (1909). - Chem. N 90, 302 (1909) - ®) Phil Mag (6) 27, 757 (1914) 
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des ersten flikren muß. Hat ein Atom zwei bewegliclie Elektronen, so kann es durch 
Bmdung des emen Elektrons an ein zweites Atom noch nicht gesättigt werden, 
wenn dies semerseits nur ein bewegliches Elektron besitzt. Es* muß dann em drittes 
Atom mit einem solchen Elektron hinzutreten, um die Festlegung aller Elektronen, 
d. h Sättigung, zu bewirken Drückt man die Ejaftrohren durch Striche aus, so 
wird das Symbol eines gesättigten Atoms dann vorliegen, wenn alle diese Striche 
auf einem anderen Atom enden. 

Thomson erkennt also mit Sicherheit, daß Verbindungsbildung zwischen Atomen 
durch Aufbau von Elektronen- Achterschalen bzw. durch Abbau zu solchen Atom- 
resten, die kerne Außenelektronen mehr haben, erfolgt. Dies ist bekannthch die 
Theorie, die später W Kossel in so glücklicher Weise dargelegt und zu allgemeiner 
Anerkennung geführt hat. Thomson hält dabei (wozu übrigens Kossel nicht in 
Gegensatz tritt) mcht für unbedingt erforderlich, daß bei Betätigung der Elektro- 
valenz eine vollständige Loslosung des Elektrons und Einverleibung m das andere 
Atom vor sich gehen müsse. Im Gegenteil kann das Elektron immer noch Beziehun- 
gen zu dem Atom seiner Herkunft aufrechterhalten, oder kann wenigstens solche 
betätigen. 

Den prinzipiellen Unterschied, der durch den vollendeten bzw. unvollendeten 
Elektronenübergang im Charakter der Verbmdungen entstehen muß, haben 
William C. Brav und G-erald E K. Branoh^) deuthch definiert. Die „polare 
Valenz“, erzeugt durch Elektronenvermehrung oder -Verminderung, wird von 
ihnen in Gegensatz gestellt zu der ,, Gesamtvalenz“, die ohne Änderung der Elek- 
tronenzahl einen größeren Wert als die polare haben kann. Eem polare Valenz 
sehen sie im Ammoniak (I ), in dem der Stickstofi drei Elektronen vom Wasserstoff 
übernommen hat, durch unpolare Valenz wird im Ammoniumchlorid (II ) die 
Ge samt Valenz gegenüber der des Stickstoffs im Ammoniak um 2 erhöht, ohne daß 
die Elektronenzahl des Stickstoffs hoher geworden ist als im Ammoniak, er hat 
zwar von dem vierten Wasserstoffatom em viertes Elektron übernommen, dafür 
aber an das Chloratom ein solches abgegeben. Dies wird durch die folgenden For- 
meln ausgedrückt, in denen die Pfeilrichtung den Elektronenübergang bezeichnen 

I /H 

I H-^N II. H-^N 
' ^H/ H/* \C1 

i 

Von Thomsons Anschauung, die ein einheithches MolekulmodeU m Betracht 
zieht, unterscheidet sich diejenige von Brav und Branch, nicht zu ihrem Vorteil, 
dadurch, daß sie in dem Grade der Elektronen Verzerrung nur ein statistisches Mittel 
zweier ausgeprägter Endlagen sehen Während Kohlenstoff bald Elektronen 
aufnehmen, bald solche abgeben kann, wie m den extremen Formeln für Methan 
und Tetrachlorkohlenstoff gezeigt wird. 


V 

H/’ \H 


CI»/ \C1 


so entsprechen intermediäre Zustande, wie sie sich etwa im Acetamid finden, nicht 
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intermediären Elektronenlagen, sondern Gemisclien der dem Zustand ent- 
sprechenden Mengen der Eztremlagen. Diese Ansicht erweist sich für die Be- 
trachtung des Tautomeneproblems scheinbar fruchtbar. Sie findet in der 
modernen Theorie der Pseudo- und echten Sauren vielleicht eine Stutze. Es ist aber 
nicht emzusehen, warum mcht eme Mittellage der Elektronen angenommen werden 
sollj und dieser Teil der BRAY-BnANCHschen Theorie (auf den sie selber übrigens 
keinen erhebhchen Wert legen), ist jetzt zugunsten der TsoMSONschen ganz in den 
Hintergrund getreten. 

Thomsons Auffassung bringt es mit sich, daß bei unpolaren Verbindungen zu 
einer chemischen Bindung stets zwei Elektronen gehören, wie dies übrigens auch 
Stark schon verlangt hatte (vgl. S. 89). Wenn durch „Aufrichtung“ eines Valenz- 
feldes im Atom eine elektrische Spannung entsteht, so muß das Atom dadurch 
neutralisiert werden, daß das Gegenatom der Verbindung ihm ein Kraftfeld ent- 
gegengesetzten Potentials zuwendet. Jede „Valenz“ besteht aus zwei Zweigen. 
In diesem Smne ist das Wasserstofimolekid Hg durch das Symbol H«H aus- 
zudrücken; in ihm bedeutet em Strich die vom Elektron des ersten Atoms aus- 
gehende und im Kern des zweiten endende Kraftrdhre, der zweite die vom Elektron 
des zweiten ausgehende und im Kern des ersten endende. Eine solche Doppelrohre 
entspricht also einem „Valenzstrich“ der alten Theorie und kann gut durch einen 
solchen bezeichnet werden. In einer Beziehung ist jedoch die alte Schreibweise der 
Valenzstriche der neuen unterlegen: es ist nämlich nicht nötig, daß ein Atom von 
demselben Atom eme Kraftrohre empfängt, auf welches es die seine richtet. Es 
kann sehr wohl die fehlende Kraftrohre auch von einem dritten Atom erhalten, wie 

durch das Symbol des H, ^ 

ü 

o 

/\ 

HO OH 

wiedergegoben wird. Die Verbindung H3, die von Thomson in gewissen elektrischen 
Feldern aufgefunden wurde, laßt sich nach der alten Annahme mit der Einwortig- 
keit des Wasserstofis nicht vereinigen, nach der neuen sehr wohl’). Die Atome be- 
halten also ihre alte Valenz, jedoch ist jede Valenz aus Wirkung und Gegenwirkung 
zusammengesetzt, die des Wasserstoffs also eine „Dyade“, die des Sauerstoffs eine 
„Tetrade“, die des Stickstoffs eine „Hexade“ usw 

Em Unterschied zwischen positiver und negativer Valenz stellt sich 
wie folgt dar Im Wasserstoffatom geht die Kraftrdhre von dem an der Oberfläche 
befindlichen Elektron zum positiven Kern des zweiten Atoms Hierdurch liervor- 
gerufene Valenzen bezeichnet Thomson als positiv. Negative Valenz dagegen hegt 
vor, wenn die Blraftrohre zu einer an der Oberfläche hegenden positiven Stelle 
führt. Hat ein Atom z. B. sieben freie Außenelektrouen, so besitzt es negative 
Valenz. Deim man kann sich hier ja den Ring nut sieben Elektronen dadurch starr 
gemacht denken, daß man ihm noch ein achtes Elektron einfugt, damit dies Elek- 

Die gleiche Sohlußfolgenmg finden wir bei Stakk, S 80 Auch gibt Thomson emo ähn- 
liche,^ nur weniger ms emzehie gehende Formel für den Bouzolring wie dieser. Ein mcht 
prinzipieller Unterschied besteht dorm, daß Stark auf die Art der Horauswolbiing der Kraft- 
felder noch größeren Wert legt als Thomson 
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tron aber haftet, muß man auch eme positive Ladung mit an der Stelle seines 
Eintritts annehmen, das Atom erhält also hier an semer Oberfläche eme positive 
Stelle. Ein Atom mit sechs freien Elektronen muß demnach zwei positive Stellen 
an seiner Oberfläche besitzen. Die Summe der beweglichen Elektronen und 
der positiven Stellen ist also immer gleich acht, wenigstens solange die 
Zahl der festliegenden Elektronen vierzig mcht überschreitet. Valenz und Kontra- 
valenz folgen aus der Abgabe- bzw. Aufnahmefähigkeit für Elektronen. Von Ajbbggs 
Theorie der Valenz und Kontravalenz unterscheidet sich diejenige Thomsons 
dadurch, daß niemals beide Arten der V alenz g 1 e i c h z e i t i g an einem Atom beobacht- 
bar sein können. 

Schheßhch kann man annehmen — und hierin findet sich völlige Übereinstim- 
mung mit den späteren Theorien von Kossel und Lewis — , daß die zwischen den 
Atomen herrschenden Kräfte groß genug werden können, um Elektronen von 
einem Atom auf das andere ganzhch herüberzuziehen. Werden aber soviel Elektro- 
nen vom p 9 sitiven Atom auf das negative gezogen, als diesen zur Bildung eines 
Achterrmgs fehlen, so wird nunmehr der Rmg des negativen Atoms starr, aber auch 
das positive, wenn es dem negativen äquivalent ist. Die Zahl der Kkaftr obren ist 
dann halbiert, denn es bestehen nur noch diejenigen vom Elektron zum Kern des 
gleichen Atoms; die Bmdungsstriche der alten Valenztheorie geben diese Linien 
voUkommen wieder. 

Der Eall des gänzhchen Elektronenuberganges liegt, wie wir jetzt annehmen, 
in den Elektrovalenzverbiadungen vor, der des gemeinsamen Eesthaltens in den 
Kovalenzverbmdungen, Thomson hat diese beiden Möglichkeiten der Valenz in 
genialer Weise erkannt tmd die späteren Forschungen hierüber bilden einen Ausbau 
seiner Lehre. Wir werden sehen, daß er auch die dritte Art der Valenz, die Feld- 
valenz, richtig gewürdigt hat. 

Eme Elektronenvalenztheone von Wtt.t.tam C. Absbm^) sei hier nur erwähnt Sie führt 
über die Ansohauungen von Thomson, Stabe u. a. nicht hinaus und die darin gemachte An- 
nahme der Oszillation des Valenzelektrons zwischen den beiden Atomen, deren jedem es als 
mtegrierender Bestandteil angehort, wird von Abswm: nicht begründet. 


Sechstes Kapitel 

Die Elektrovalenz und die polare Bindung 

Mit den Arbeiten von Deude, Stabe, Kauffmann und besonders J. J. Thom- 
son war diejenige Periode der Valenzforschung zu einem Abschluß gebracht worden, 
welche die Ursache der Valenzbetatigung klarlegte. Das Atom ist ein Konglo- 
merat verschiedener elektrischer Ladungen, deren Zahl und Anor d nu n g seme 
Eigenschaften bedingen. Die Theorie vom elektrischen Ursprung der chemischen 
Beziehungen hatte gesiegt und auch die Valenz mußte auf Zahl und Art der elektri- 
schen Kräfte zuruckgefuhrt werden. Individuelle Eigenschaften der Materie ver- 
schiedenartiger Atome werden zwar mcht ausdrücklich bestritten, aber auch sie 


1) J Am Soo. 86, 16S7 (1914). 
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haben ihren Ursprung in der Zahl und Lagerung der elektrischen Einheiten, und 
die sich am stärksten auswirkende Individualeigenschaft, das Volumen, wird 
ebenfalls durch die Zahl der Partikeln und die relative und absolute Menge der 
beiden entgegengesetzten Ladungen maßgebend beeinflußt. 

„Der rein elektrische Aufbau der Atome, auf den die physikalischen Mittel füh- 
ren,“ sagt W. Kossüjl^), „hat für Elräfte fremder Natur keinen Raum und ver- 
schärft dabei durch seine Angaben über Gültigkeit der Elektrostatik, Elektronen- 
zahl der Atome usw. die früher recht unbestimmten Gedanken über elektrische 
Valenzkrafte so, daß eine genauere Prüfung möglich wird. Diese Prüfung fallt 
völlig zugunsten der elektrischen Natur der Valenzkrafte aus Es kann sich nur 
noch darum handeln, ob im einzelnen die Kräfte der elektrischen Atombestandteile, 
die zur Atombindung führen, rein elektrostatischer Natur sind, oder ob auch 
elektrodynamische (magnetische) Kräfte, also Kräfte bewegter Ladungen mit 
im Spiel sind. Von den PoHEschen Ansätzen aus ist zu erwarten, daß die letzteren 
gegen die elektrostatischen ganz zurücktreten, und es ist m der Tat bisher nicht 
nötig gewesen, auf sie einzugehen.“ 

§ 27. Die drei Arten der Valenz. Aus Thomsons Ausführungen ist zu folgern, 
wenn auch vielleicht von ihm noch nicht ganz klar ausgesprochen, daß die Teile 
der Materie in drei Arten zusammentreten können 

Entweder treten Elektronen von einem Atom vollständig auf ein anderes über; 
es entsteht Elektrovalenz. 

Oder es werden Elektronen von zwei Atomen gemeinsam festgehalten; es 
liegt Kovalenz (Länouvib) vor. 

Oder die Verkettung erfolgt ohne starke EleUronenverschiebung mit Hilfe der 
in den Molekülen vorhandenen Kraftfelder (Molekukodlenz, Fddvalenz). 

Treten Elektronen von einem elementaren Atom auf em anderes über, so ge- 
winnt das aufnehmende Atom elektronegativen, das abgebende elektropositiven 
Charakter. Die entstehenden Ionen haften auf Grund dieses elektnschen Gegen- 
satzes aneinander. Sie haben entgegengesetzt polare Natur, weshalb man ihre Ver- 
bindung als heteropolar bezeichnet . Die m ihnen bet ätigte V alenz wird Elektro- 
valenz genannt. 

Laßt dagegen das Atom A eines seiner Elektronen, ohne es loszulassen, auch 
zum Atom B hinwirken, wahrend gleichzeitig B mit einem seiner von ihm fest- 
gehaltenen Elektronen auch A beeinflußt, so kann A ebensoviel Ladung von B emp- 
fangen, als es an B abgibt. Sem elektrisches Potential braucht also nicht verändert 
zu werden, die Emzelbestandteile geraten, im ganzen betrachtet, nicht in elektri- 
schen Gegensatz zueinander. Man spricht dann von homoopolaren Verbm- 
dungen. Die in ihnen sich auswirkende Valenz wird Kovalenz genannt, weil sie 
von gemeinsam festgehaltenen Elektronen bewirkt wird 

Wahrend die Theorie der Kovalenz von Gilbert N. Lbwis^) entwickelt 
wurde, hat gleichzeitig W Kossel®) diejenige der Elektrovalenz in voller Aus- 
führlichkeit behandelt und in einer gerade für den Chemiker besonders einleuchten- 
den Darstellungsart von zahlreichen Seiten beleuchtet Kossrls Arbeit ist daher 

1) Z Elektroch 20, 314 (1920). - “) „The Atom and the Moleküle», J Am. Soe. 38, 
762 (1916) - „Über Molekulbildving als Frage des Atombaus“, Ann. Phys. (4) 49, 230 (1916). 
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von besonderem Einfluß auf die chemische Forschung der letzten Jahre geworden. 
Zwar smd ihre Gesichtspunkte von den TnoMSONschen mcht wesentlich verschieden, 
doch wurde erst aus ihr erkennbar, wie reiche Früchte dessen Valenztheone zu 
tragen vermochte. 

Es wird sioli daher empfehlen, auch auf solohe Punkte der KosssLsoheu Ausführungen ein* 
zugehen, die nach Darlegung der Sohlüsse Dbudes und G?homso]!1b nicht als besondere Eort- 
sohritte gewertet werden können, weil eben Kossbl nur durch ihre Heranziehung ein abgerun- 
detes Bild gewinnen konnte. Es soU dabei nioht jedesmal hervorgehoben werden, welche der 
KossBliSohen Schlüsse schon den älteren Autoren zu danken smd. 

§ 28. Die Elektrovalenz ln Kossels Darstellung. Kossel geht von der Aimahme 
aus^), daß sich außerhalb des positiven Atomkerns soviel negative Elektronen be- 
finden, wie der Atomnummer des Elementes entspricht. Von diesen Schemen maxi- 
mal acht eine besondere Beweghohkeit zu besitzen und werden somit wohl an der 
Oberfläche des Elektronenhaufens sich befinden. Diese beweghehen Elektronen 
werden, wie schon Staue dies tat, als Valenzelektronen bezeichnet; ihnen ver- 
dankt das Element seine Wertigkeit. Da nun die Wertigkeit sich mit steigender 
Atomnummer in regelmäßigem Wechsel ändert, wie sich dies im „periodischen 
System“ der Elemente spiegelt, so werden wohl Konfigurationen der Oberfläche 
erreicht, in denen die Zahl der zur Valenzbetatigung fähigen Elektronen sich ebenso 
regelmäßig wiederholt, auch em Zustand mangelnder Valenzbetatigung tritt 
periodisch bei den Edelgasen ein. In den ersten kleinen Perioden wiederholen sich 
nach je acht Stellen Elemente gleicher Maximalvalenz, die Oberflachenanordnung 
wird also nach Hinzufügung von je acht Elektronen wieder gleich. Auf das 
Atominnere braucht bei diesen Betrachtungen kerne Rücksicht genommen zu 
werden, ein neu hinzutretendes Elektron gruppiert sich stets auf der äußersten 
Elektronenschale. Ist aber mit fortschreitender Atomnummer eme solche Achter- 
schale vollendet, so muß sich ein weiter hinzutretendes Elektron auf einer weiter 
außen befindlichen Schale ansiedeln, die dann bei weiterem Anbau weiter ergänzt 
wird, bis sie abermals gefüllt ist und bei noch höherer Atomnummer zur inneren 
Schale wird 

Es fragt sich nun, in welcher Spalte des periodischen Systems diejemgen Ele- 
mente zu suchen sind, deren Atome die volle Achterschale aufweisen Von den 
Alkalien kann man aus physikalischen Gründen annehmen, daß sie ein beweghehes 
Elektron besitzen; dann müssen aber die diesen vorhergehenden Elemente, die 
Edelgase, diejenigen sein, die kein freies Elektron m emer Außenschale haben. 
Den Halogenen, die vor den Edelgasen rangieren, müßte noch ein Elektron zur 
Füllung dieser Schale fehlen, sie müssen also in ihrer Außenschale deren sieben 
haben. Gerade sie haben in der Tat die größte Tendenz, sich einwertig negativ auf- 
zuladen, d h ein Elektron m sich aufzunehraen. 

Die Wertigkeit entspricht also derjenigen Anzahl von Elektro- 
nen, die entweder aufgenommen werden müssen, damit eine Achter- 
schale zur Vollendung kommt, oder abzugeben sind, damit die 
nächst niedrigere Achterschale rein herausgeschalt wird Die abgeb- 
baren Elektronen entsprechen an Zahl der Spaltennummer des periodischen 

’) VAN DBN Bhoek. Phys. Z. 14, 32 (1913) 


< Bpliiiilm, Valenzlelire 



Sechstes Kapitel. Die Elektrovalenz und die polare Bindung 


Systems, m der sich das betreffende Element befindet, die Zahl der aufnehmbaren 
ist so beschaffen, daß sie die der ahgebbaren zu 8 ergänzt, entsprechend den acht 
Spalten des Systems. Es haben daher z. B die Erdalkalien zwei abgebbare Elek- 
tronen, sie können aber auch deren sechs aufnehmen, Stickstoff und Phosphor 
können fünf ab geben oder drei aufnehmen usw., entsprechend folgendem 
Schema, das an dasjenige von Abeög und Bodlander für die Valenzen und Kontra- 
valenzen (S. 69) erinnert : 
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Die Betätigung der Valenz erfolgt nun dadurch, daß bei Zusammentrefi’eu 
mehrerer Atome, deren jedes die Tendenz zur Aufnahme bzw. Abgabe von Elektro- 
nen besitzt, diese Änderung so erfolgt, daß möglichst nach allen Seiten hm Achter- 
schalen gebildet werden, wie dies bereits Thomson dargelegt hatte (S 92). Wenn 
ein Element der Gruppe I (einwertig positiv) einem Atom der Gruppe VII (ein- 
wertig negativ) sein „Valenzelektron“ abgibt, so besitzen nun beide Atome volle 
Aohterschalen. Wenn em Atom der Gruppe II ein Elektron etwa an ein Atom der 
Gruppe VII abgibt, so hat zwar letzteres seine Achterschale voll ergänzt, das erstere 
hat aber noch em überschüssiges Elektron Es wird daher noch einem zweiten 
Atom der Gruppe VII em Elektron ablassen können, bevor es selbst kein verfüg- 
bares mehr enthalt, es wird im ganzen zwei Valenzen haben und der Verbindungs- 
n 1 

typus MXj wird diesem Ausgleichzustand entsprechen. Findet aber das Atom der 
Gruppe II em solches der Gruppe VI vor, d. h. emes, dem noch zwei Elektronen 

fehlen, so wird es bereits ein Atom von VE befriedigen können, es wird eine Ver- 
nn 

bindung vom Typus MX entstehen. Weiterhin wird z. B. ein Element der Gruppe V, 

das drei Elektronen zu seiner Ergänzung braucht, diese etwa von drei Atomen der 
mi 

Gruppe I (Typus MXg, z. B. NH^) beziehen können, oder auch etwa von einem 

inm 

emzigen Atom der Gruppe III (Typus MX, z. B. AIN). 

Die durch diesen Elektronenausgleich entstehenden Atomdenvate mit voller 
Aohterschale smd elektrisch gesättigt, die Atome der aktivsten Elemente streben 
also, um einander zu binden, Formen an, in denen sie den trägsten Elementen, den 
Edelgasen, ähnlich smd. Jedoch smd die Gebilde mit aufgefüllter Achterschale 
andererseits imstande, wieder so viel Elektronen abzugeben, wie sie auf genommen 
hatten, wenn man sie von ihrem Partner trennt. Im gesättigten Zustande ent- 
sprechen sie den Ionen, sei es, daß sie im Elnstall neben ihrem Gegenion hegen, 
sei es, daß sie sich unter dem Einfluß eines starken Dielektrikums, m Losung, von 
ihm trennen können. Die Wertigkeit des Ions entspricht also der Elektronenzahl, 
die von ihm abzugeben bzw. aufzunehmen ist, damit wieder die Konfiguration 
des Atoms erreicht wird, d h ein äußerer Elektronenmantel aus so vielen Be- 
standteilen, als der Gruppennummer des periodischen Systems entspricht 
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Der ohemisohe Charakter eines Elementes wird also ganz wesentlich mithestimmt dnioh 
die Zahl semer Anßenelektronen. Man kann nun die Erage anfwerfen, ob nicht Radikale, 
welche in Summierung der Anßenelektronen ihrer Bausteme die gleiohe Zahl aufweisen, wie em 
emheithches Element, mit diesem Element Ähnlichkeit haben werden. Dies ist in der Tat 
der EalL Lothajk Bikebnbaoh und TCauti KitTXKBMAjnr^) machen darauf aufmerksam, daß 
Atomgruppen, die die ohenusohen Eigenschaften emes Elementes besitzen, eine Summe 
von Außenelektronen haben, die nach Subtraktion von acht oder eines Multiplums von 6U)ht 
eme Elektronenzahl läßt, die der des Vergleichselementes gleich ist So ist die Außenelektronen- 
zahl der Atomsumme in den „Fseudohalogenen“ (OON, CNS, CNSe, CNTe, Nj, CN) gleich 
n8 + 7, wie auch die Zahl der Außenelektronen der wahren Halogene 7 beträgt. Im Azidrest 
Ng z. B. hat jedes Stiokstofiatom 5 Außenelektronen, alle drei zusammen also 15 — 8 + 7; 
im CNO-Best ist die Elektronenzahl gleich 4 + 5 + 6 — 15, d. h. abermals gleich 8 + 7. Diese 
Regel wird eigentüoh von der Lnwia-LANOMUiiisohen Theone gefordert, denn damit diese Grup- 
pen einwertig und negativ sind, muß eines der in ihnen vorhandenen Oktetts ein Elektron zu 
wenig haben. Es ist also verständlich, daß alle Pseudohalogene die Außenelektronenzahl n8 + 7 
besitzen müssen, es ist aber nicht notwendig, daß alle Atomgruppen, die eme solche Elektronen- 
zahl haben, auch die Eigenschaften von Fseudohalogenen besitzen müssen, wenn dies auch 
sehr oft der Fall sem wird. So ist z. B. das Radikal K-0- kem Fseudohalogen, wenn es auch 
die Wertigkeit eines Halogens besitzt. — 

Die Ergänzungsfkhigkeit der Elekfcronenmajitel zu Achtergebilden gilt indessen 
nur für die kurzen Penoden des Systems der Elemente. Bei den langen Perioden 
treten, wie Ko3SEL feststellt, Störungen im Verhalten der Valenzzahlen auf, die sich 
durch Einführung von „Nebengruppen“ nur umschreiben, nicht erklären lassen. 
So sollte das Chrom, wenn die Verhältnisse gleich wären wie vorher, eine Ver- 
bindxmg CrHa bilden; das Kupfer sollte ausschließlich einwertig sem usw. Nur 
diejenigen Elemente, deren Atomnummer in der näheren Umgebung 
der eines Edelgases steht, haben auch hier ihren sehr ausgeprägten 
Valenzcharakter. Diese scharfe Ausprägung hangt mcht, wie AsEaa meinte, 
mit der Niedrigkeit der Valenzzahl zusammen, denn die in den Nebengruppen 
befindlichen mederwertigen Elemente zeigen sie nicht, sondern eben mit der Stellung 
am Anfang oder Ende der Gesamtperiode. In den Mitten der großen Perioden wer- 
den die Verhältnisse verschwommen ; so ist z. B. Mangan noch positiv siebenwertig, 
aber durchaus nicht negativ einwertig (es gibt kein MnH). Die Blektronenkonfigu- 
ration des Mangans entspncht also wohl mcht der des Chlors, wie ja auch das auf 
das Mn folgende Fe kem träges Element ist. Offenbar ist dem Mangan durch Addi- 
tion emes weiteren Elektrons mcht besonders gedient, eine Ergänzung aeiues Elek- 
tronenmantels auf acht genügt hier mcht zur Sättigung. Immerhin ist zu bemerken, 
daß nach dem anomalen Verhalten der Eisengruppe doch vom Kupfer bzw. Zink 
an wieder em regelmäßiges Ansteigen der positiven und Abfallen der negativen 
Wertigkeit emtritt. Entschiedenheit des Valenzcharakters aber findet sich immer 
am meisten m der Nähe der Edelgase, und da überwiegend negativer Valenz- 
charakter stets nur kurz vor den Edelgasen auftritt, so ist dieser immer entschieden 
und nicht so unscharf wie oft der positive. Es ist aber mteressant, daß die Zahl 


der Elemente mit positivem Charakter diejenige mit negativem recht grbp'l^b/lh 
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Die neuerdinga von Bohb, Stoneh, MAXN’-SanTH, MoLeitnait und anderen vorgenommene 
Unterteilung der Elektronen gleicher Quantenzahl m Untergruppen hat C. D Niven^) ver- 
anlaßt, die Struktur solcher Moleküle, deren Atome ihre Außenelektronen nicht gegenaeitig 
auf Edelgasform abrunden können, weil sie zu viel oder zu wenig davon haben, durch Ergän- 
zung wenigstens gewisser Untergruppen zu deuten. Es sei dies an wenigen Beispielen aus- 
geführt: 

Bei den Elementen der ersten Wagerechten des penodiaohen Systems zeigt die zweiquan- 
tige (L-) Bahn nach MoLeetnan folgende Elektronenbesetzung auf der 2^- bzw. 22-Bahn: 
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Die Konstitution des Stickstoffmolekula Ng wird nun so gedacht, daß das emeN-Atom 
seine drei ßg-Elefctronen der ßg-Bahn des anderen Stickstoffatoms emgeghedert hat, wodurch 
diese auf die 6-Zahl gebracht wird. Im Kohlenoxyd CO hat der Sauerstoff durch seine 
vier ßg-Elektronen ebenfalls die 2g-Elektronen des Kohlenstoffs zur Seohszahl ergänzt. Diesen 
einfachen Fällen stehen aber sehr zahlreiche andere gegenüber, bei denen die Elektronen- 
versohiebung zu weniger glaubhaften Gebilden fuhrt So soll im Fluormolekul Fg durch 
Übertragung der fünf 2j-Elektronen auf das andere Atom dort eme 22-Sohale mit zehn Elek- 
tronen entstanden sem Beim Sauerstoffmolekul soUen von den vier 22 -Elektronen nur zwei 
auf das andere Atom übergehen, um dort eme sechsfach besetzte 22-Bahn zu erzielen, wahrend 
deren zwei auf dem ersten Atom Zurückbleiben. Diese Annahmen erschemen sehr wülkurHoh, 
es sind Reohenmethoden, mit denen sich fast alles Gewünschte herausrechnen läßt Bei kom- 
plizierteren Verbindungen werden die Hypothesen noch gewagter. Es soll mcht auf sic em- 
gegangen werden, zumal die chemischen Tatsachen moht mit genügender Sicherheit beherrscht 
werden. Nivehs Annahme erklärt nicht die unpolare Natur solcher, doch durch Elektronen- 
übergang entstandener Moleküle. Vor der im nächsten Kapitel gegebenen Deutung solcher 
Körper als „Kovalenzverbmdungen“ hat sie kernen Vorteü. 

§ 29. Zur Loknilsierung der Valenz. Bei Kossels Auffassung der Beziehung 
zwischen Elektronenzahl und Hauptvalenzzahl ergibt sich eine völlige Identität der 
beiden BegnfEe. Es wäre daher zunachstliegend, die Stellen, an denen die Valenz- 
kraft ansetzt, auf diejenigen Stellen zu lokalisieren, an denen sich die Valenz- 
elektronen befinden. Zum mmdesten könnte man sie mit Stark, wenn nicht mit 
dem Einzelelektron, so mit dessen ruhend gedachter Auawirkungsstelle auf dem 
Restatom in Beziehung setzen. Kossbl halt dies aber für durchaus unzulässig. Bei 
ihm spielt, im Gegensatz zu Stabe, die Atomform, besser gesagt der Atomumriß 
keine Rolle für den elektrochemischen Gegensatz, sondern dieser geht auf den 
Atominhalt zurück^) 

1) Phil. Mag (7) 3, 1314 (1927). 

Em anderer Unterschied der STAEKsohen Auffassung der Valenz durch Elektronenbüdung 
von der KosSELsohen besteht dann, daß nach Kossel jede Wertigkeitsemheit dem Funktio- 
nieren von einem Valenzelektron zu danken ist, wahrend nach Stark deren zwei für jede 
Wertigkeitsbetatagung in Frage kommen, denn nach semer Auffassung tragt jedes der reagie- 
renden Atome em (oder mehrere) Valenzelektronen, die jeweilen die Bindung zum Nachbar- 
atom übermitteln. Nach Kossel aber braucht nur eines der reagierenden Atome em bmdungs- 
vermittelndes Elektron zu besitzen, wenn das andere den entsprechenden Mangel an solchen 
zeigt Beide Theonen smd insofern unitansoh, als stets negative Elektronen die Bmdung 
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Die Auffassmig des elektrochemischen Wixkungsf eldes des Atoms als einer Em- 
heit fuhrt Kossel dazu, sich der alten WERNESschen Anschauung anzuschließen, 
die eine Lokahsierung der Valenzkräfte an bestimmten Stellen des Atoms leugnet 
und diese Kräfte als vom Mittelpunkte des Atoms aus wirkend ansieht. Besonders 
bei den hetero polaren Verbmdungen genügt semer Memung nach die Tatsache 
der Aufladung, unabhängig von der Stelle emer solchen, zur Erklärung der 
Molekiilbildung vollkommen. 

Dadurch bricht Kossel mit der Auffassung, daß die Valenzen durch raum- 
gebundene Einzelkräfte bedingt sind, indem er sich die Wurzeln der Valenz im 
Innern des Atoms auf einen Punkt lokalisiert denkt. Es wird also die Anatomie des 
Atoms, im Gegensatz zu Stark und besonders Thomson, von Kossel mcht mehr 
berücksichtigt, sondern er prüft nur die Summe der elektrostatiBchen Wirkungen 
der Atomeinzelteile, die er sich als im Atommittelpunkt bestehend denkt, auf ihre 
Wirkimg. Die Kräfte, die von den aufgeladenen Atomen ausgeubt werden, nimmt 
er als „Zentralkräfte“ im Smne makroskopischer Elektrostatik. Er verzichtet auf 
alle Annahmen bezüghch Form der Atome und Katur der sie zusammenhaltenden 
Kräfte, d. h. auf die spezielle Geographie des Atoms, was ihm um so erlaubter er- 
schemt, als mit der anerkannten Eotation der Elektronen das Hervortreten dis- 
kreter Valenzpunkte an der Atomoberflache erschwert ist. 

Nimmt man die gewohnte Elektrostatik im Atom noch als gültig an, so darf 
man mit den gewohnten Eeldkräften an die Betrachtung der Atomteüe herangehen. 
„Das heißt, daß jede Ladung auf jede andere einwirkt. Es werden zwar Ladungen, 
die einander besonders nahestehen, emander mit besonders starken Kräften fassen, 
jede von ihnen wird aber auch auf jede andere wirken, die weiter von ihr entfernt 
ist. Mit anderen Worten, es ist dann mcht moghch, zwischen zwei Einzelregionen 
zweier Atome eine ausschließbche Bindung anzunehmen, die Feldtheorie schließt 
Einzelkräfte aus. Bevor die Elektrostatik als für die Atomdimensionen gültig er- 
wiesen war, konnte man etwa daran denken, das Elektron als Träger einer einzelnen, 
unteilbaren „Kraftlinie“ vorzustellen, die das physikahsche Substrat eines Valenz- 
striches sem mochte. Seit wir anzunehmen haben, daß die einzelnen Elektronen 
ElEPLERsche Ellipsen um den Kern beschreiben können, ist etwas Derartiges ohne 
besondere künstliche Annahmen nicht mehr zu halten.“ Man kann sich die Resul- 
tante der elektrischen Einheiten im Mittelpunkte des Atoms als die Ursache aller 
Valenzwirkung vorstellen und ist so von orthchen Valenzpunkten ganz befreit. Die 
„Stnche“ der Valenzformeln erhalten einen reinen Zahlencharakter ohne beson- 
dere örthche Bedeutung. Die Valenz braucht mcht durch Einzelkräfte hervor- 
gerufen zu werden gedacht, sondern entspricht dem Gleichgewicht, das die Elek- 
tronenkräffce aufeinander ausuben und von der positiven Ladung her erfahren 

Besonders durch die Auswirkung der Kohlenstofichemie war man dazu ge- 
kommen, die Valenzzahl als eine Zahl emzelner, bestimmter Kraftwirkungen an- 
zusehen. Aber gerade die KoblenstofEchemie, die sich auf die Vorstellung der Valenz 
als Einzelkraft stützt, ist für die Betrachtung der Valenz Vorstellungen auf elektnscher 

vermitteLa. Beide Theorien können aber sehr wohl nebeneinander bestehen, wenn man sie auf 
versohiedene Verbrndungsklaasen anwendet, nämlich die KossHLsohe auf die elektrovalenten, 
die STAREsohe auf die kovalenten Moleküle. 




102 


^^Seohstes Kapitel. Die Elektrovalenz und die polare Bindung 

Gruudlage am allerungiinatigsten, da die typische polare G-leichgültigkeit des Kohlen- 
stoffs ein schweres Hindernis für die Erkennung der elektrischen Eigenschaften 
ist, ein undurchsichtiger Extremfall, der auch heute noch nicht volhg geklart ist. 

Diese Ansicht KIossels, daß die Valenzkrafte mcht lokahsiert gedacht werden 
dürfen, ist nicht ohne Widerspruch geblieben^). Die optischen Isomenen erklären 
sich schwierig, wenn den um das Zentralatom gelagerten Atomen mcht bestimmte 
Ansatzstellen zukommen. Wenn die erstmahge Lagerung selbst auch ohne solche 
gedacht werden kann, so ist der G-rund für die Festhaltung m einmal gegebener 
Stellung nicht ganz ersichtlich, da ]a die Atome um das Valenzzentrum herumrollen 
können. Hoch schwerer ist der Emwand, daß gewisse Moleküle sicher geknickte 
Form besitzen. Selbst vom Molekül des Wassers weiß man aus verschiedenen 
Gründen, daß es nicht gestreckte, sondern dreieckartige Form besitzt; nachKossEL 
aber sollten sich die beiden Wasserstofiatome in eine Lage begeben, in der sie mög- 
lichst weit voneinander entfernt sind, da sie gleichnamig geladen sind. Für rohere 
Betrachtung wird ruan gewiß mit der Benutzung der Wirkungsresultante der 
valeiizbedingenden Ejrafte auskommen, aber es liegt doch wohl darm eine Ver- 
gröberung der in Wahrheit feineren Verhaltmsse Kur bei den Edelgasen kann das 
Atom al.s nahezu kugelförmig gedacht werden. In den Elementen mit leichter be- 
weglichen Außenelektronen besitzt die Atomhülle eine von der Kugelgestalt ab- 
weichende Form, bei der der Wirlcungsschwerpunkt nicht in der Mitte hegen muß. 
Die einzelnen Oberflachensegmente haben daher verschiedenes Potential und die 
Wirkling des ganzen Atoms nach außen ist gerichtet. 

Als einen Hauptgrund gegen die Emzelkrafttheorie der Valenz gab semerzeit 
Werner^) an, daß sie bestimmte Vorstellungen über Bau und Gestalt der Einzel- 
atome haben mfisse. Dies kann aber nicht als eine Schwäche der Einzelkrafttheorie 
anerkannt werden, denn sicherlich muß der Unterschied z B. von Ka- und S- 
Atomen, der sich ja auch in der Valenz derselben äußert, im Bau dieser Atome be- 
gründet sein. Es wird daher eine Theorie, die von bestimmten und wahrscheinlichen 
VorstelUmgen über den Atombau ausgeht, einer anderen vorzuziehen sein, die sich 
um flie Atonikonstitution überhaupt mcht kümmert Solche Atommodelle zu kon- 
struieren scheint jetzt nicht mehr unmöglich 

W(‘nn die Affinität eine vom Atomzentrum naoh allen Richtungen hm wirkende Kraft ist, 
so läßt sich, meint E. Kohlwbilbe®), moht verstehen, warum sie hei den Natnumatomen doch 
nur nach oinor Riohtung hm wirkt, bei den Calciumatomen naoh zwei, bei den Alumimum- 
atomon nach drei usw. Auch die Tatsache des Valenz Wechsels spricht zugunsten von Valenz- 
oinzclkraftou; die WEBiTEiBsohe Anschauung erklärt nicht, warum die Valenzriohtungen z B 
lioun Platin bald zwei, bald vier „Strahlen“ bilden, warum JPg existiert, aber kem KNoj, war- 
iini HO» pxiBtiert, aber kem CaMgj. Weiterhm gibt die WBEinBiBBohö Armahme zweier Arten 
von Hauptvalenzbindungen Angriffspunkte. Eine Art soll durch Elektronenwanderung vom 
positiven znm negativen Molekülteil ermöghoht sein (Weeitbe, S. 72), die andere durch Heraus- 
dröngon von Atomen in eine äußere Sphäre (WmaiTEB, S. 49/60) Beispiele für beide Arten smd 
OaCL, bzw. [PtCl 2 (NH,) 2 ]Cl 2 - Ferner erklärt die WuHNDRSche Hypothese, so wendet Kohlwbilbr 
cm, weder die Ursache des elektrochemischen Charakters der Elemente noch die Moghchkcit 
(los Wechsels clor ©lektrochemisohen Punktion, z B. mcht, warum im HCl das einwertige Chlor 

^) Vgl. die Diskussion zu einem Vortrage Kossbls, Z Elektrooh. 26, 603 (1920) - ^) Mo- 
(lenio Ansehnuungen 3. Aufl , 44. — ®) Z. phys Ch 93, 113 (1919) 
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ein Elektron aufnimmt, im HOCl aber eines abgibt. Sohließlioh ist es nach WmaimBS AuffeiBSung 
■der Valenzwirkung mcht verständhoh, warum Verbindungen wie NaCl, PtClj, CaS nicht wenig- 
stens koordinativ m höchstem Grade ungesättigt smd. Hierbei spielen doch eben wohl Valenz- 
einzelkräfte eme Bolle, die Wmbjsibib leugnet (KoHLWBmBB) 

Die ganze Frage wird S 162 dahin entschieden werden, daß in der Tat für 
polare Verbindungen besondere Richtungen der Valenz mcht hervortreten, daß 
sie aber flir unpolare erforderlich sind. Optische Isomerien zeigen sich nur bei 
unpolarer Bindung und das geknickte Wassermolekül enthält keine Elektrovalenz_ 

§ 30. Valenz und lonlslerbarkelt. Voraussetzung der KossELschen Anschauun- 
gen ist, daß die Valenzverbindung entschieden polaren Charakter besitzen muß; 
wird sie als durch Übertritt von Elektronen aus einem Atom in ein anderes ent- 
stehend gedacht, so ist eine andere Auffassung ja gar nicht möglich. Doch sind 
Abstufungen im Q-rade der Polarität denkbar. Wird em Elektron von einem 
Atom voUig m em anderes übergeführt, so entstehen ausgesprochen heteropolare 
Verbmdungen, führt die Elektronen Verteilung mcht zur völligen Zuordnung des 
Elelctrons zu einem bestimmten Atom, so entstehen mehr oder weniger homoo- 
polare Verbindungen im Sinne AsBaos (S. 60), äußerst wenig polar sind z. B. 
die polyatomaren Elemente, wie Bla, Ng, Cla, O^. — 

Die Elektronen sind, gemäß dem BoHESchen Atommodell, als um so leichter ab- 
lösbar anzunehmen, je weiter sie vom Kern entfernt liegen; diejenigen auf der 
äußersten Schale bilden die „Valenzelektronen“ Da die Zahl der Kernladungen mit 
zunehmender Atomnunxmer wächst, die Elektronen aber innerhalb der gleichen 
Wagerechten des periodischen Systems annähernd gleiche Abstände vom Kern 
besitzen, so mmmt ihre Ablösbarkeit mit steigender druppennummer ab. Die 
positive Wertigkeit tritt also mehr zurück, die negative, die auf Ergänzung des 
Elektronenrmges dringt, mmmt dagegen zu. Das Edelgasatom bildet das Extrem 
der Stabihtat Dagegen sind, wie schon Bohr betont hat, die Elektronen entspre- 
chender Elemente um so leichter ablösbar, je mehr innere Rmge schon vorhanden 
smd , daher steigt die Neigung zur Betätigung positiver Valenz mit steigender Zahl 
der Schalen, bei sonst analogen Elementen sind die positivsten diejemgen mit höch- 
ster Atomnummer. 

Die heteropolaren, d. h. elektrovalenten Verbindungen sind „starke“ lonen- 
bildner. Sie smd m Losung weitgehend in ihre Ionen dissozuert; in ihnen besteht 
also ein schwacher Zusammenhang der heteropolaren Teile des Moleküls. Da 
nun dieWertigkeitdieLadung der Teilnehmer bedingt, so muß nach W. Kossel 
die Wertigkeit auch nnt der lonenbildungsf ahigkeit in Zusammenhang stehen. 
In der Tat smd die Salze emwertiger Metalle zur elektrolytischen Spaltung am 
meisten befähigt, die der zweiwertigen sind bedeutend wemger dissoziiert, und 
je hoher die Wertigkeit ansteigt, um so germger wird die Fähigkeit elektrolytischer 
Spaltung, um so enger die innere Bindung. Man sieht dies an den Wasserstofi- 
verbindungen • 


H3N 

H3P 


H2O 

H^S 


HF 

HCl: 


Die lonenspaltung ist am stärksten bei den Halogenwasserstoffen, wo das 
WasserstofEatom von einem nur einwertigen Element gebimden ist. Beim Wasser 
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haben wir nur noch geringe Spaltung in H-Ionen, und beim Ammoniak tritt 
solche gar mcht mehr auf, vielmehr ist der Stickstoff infolge seiner hohen Wertigkeit 
sogar noch imstande, H-Ionen des Wassers zu ketten: 




!E^. 21. Ammoniumbüdung aus Ammoniak 



(OH)- 


Das positive Wasserstoffion wird von dem dreifach negativen Stickstoff stärker an- 
gezogen, als von dem zweifach negativen Sauerstoff, obwohl die am Stickstoff be- 
findlichen H-Ionen auf das neue H-Ion abstoßend wirken müssen ; wemgstens einige 
NH^-Ionen werden sich bilden, gemäß dem Gleichgewicht der elektrostatischen 
Anziehungskräfte. Daß die entstehende NH^-Gruppe eme einwertig positive Ladung 
tragen muß, ist hiernach klar; es wird aber auch verständlich, daß sie ohne diese 
Überschußladung (als freies NH4) nicht bestehen kann, denn dann würde ]a die 
anziehende Elraft gegenüber dem H-Ion mcht mehr vorhanden sem Aus dem glei- 
chen Grunde existiert zwar NH^Cl, weil das Wasserstoffatom des HCl emen posi- 
tiven Pol darstellt, aber es gibt kein Anlagerungsprodukt von Hg an NHg, weil im 
Big kein Wasserstoff atom ausgesprochen positiv ist. Auch die,, Nebenvalenz“ beruht 
hier also auf polarer Grundlage. 

Man sollte nun erwarten, daß CH^ erst recht imstande sei, H-Ionen anzulagern , 
wenn dies nicht geschieht, so rührt dies nach Kossel daher, daß mit der Zahl vier 
eben die „koordmative Sättigung“ des Kohlenstoffs erreicht ist, die elektro- 
statische Anziehung findet also eme Grenze durch räumliche Verhältmsse. Da- 
gegen wird das Wasser selbst noch imstande sem, ein Wasserstoff-Ion zu addieren • 



(0H3)+ + (OH)' HjO + H+ + (OH)' 

Fig. 22. Addition von Wasser an das H’-Ion 


wie ja das Vorkommen von OHg-Ionen verschiedentlich bewiesen werden kann; 
wenn es keinen großen Umfang annimmt, so rührt dies von der geringen Laduugs- 
zahl des Sauerstoffs her. Die Anlagerung muß weniger Energie liefern, als die Ab- 
lösung verbrauchte Die starke Dissoziation des Halogen Wasserstoffs erklärt sich 
nun dadurch, daß die Anziehung der einwertigen Halogene auf den Wasserstoff m 
gleicher Weise geringer ist als die des Sauerstoffs im Wasser, wie die des Wasser- 
stoffs im Wasser geringer ist als im NHg. Es wird also Tendenz zur Bildung von 
OBEg bestehen, wie solche von NH4' bestand, und die übrigbleibenden Cl'-Ioneu 
werden ihrerseits Komplexe mit Wasser zu bilden vermögen. So ist also die lomsation 
in erster Linie nicht der Zerfallsfahigkeit der HCl zu danken, sondern der Bildungs- 
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fahigkeit der OHg’ bzw. C1(H20)^ Über die Folgerungen bezüglich der Valenz in 
dissoziierbaren Komplexverbindungen vgl. S. 267. 

§ 81. Bedeutung des lonenradius. — Zunehmender lonenradius muß bei gleich- 
bleibender Ladung die Valenzbetatigung erschweren, da die elektrostatische An- 
ziehung durch Vergrößerung der Entfernung schwacher wird. Daher fällt die Ab- 
losungsarbeit in der Reihe C-*-N-»- 0-»-F, ebenso wie auch in den Senkrechten des 
periodischen Systems, z. B m F-»- CI-»- Br -► J. Hierdurch werden die Wirkungen der 
Ladung, etwa m der Reihe N-*-0->F, noch verstärkt, und es erklärt sich, daß 
AsHj bzw. SbHa weniger basisch wirkt als NH^, sowie daß HgS saurer ist als H 2 O , 
denn vom volummösen S lost sich H leichter ab als vom kleinen 0. Die außer- 
ordentliche Bedeutung des Volumens für die Valenz wird noch vielfach zu be- 
sprechen sein. 

§ 82. Anfechtbare, neuere Theorien. Infolge der allgemeinen Anerkennung, 
welche die Theorie der Elektrovalenz von Kossel gefunden hat, schemt es in 
Deutschland während eimger Jahre fast verkannt worden zu sein, daß sie nur auf 
die Verbindungen mit Elektrovalenz anwendbar ist bzw. daß es auch Verbindungen 
gibt, bei denen die Valenz von anderer Art ist. Kossel selbst hat hierauf sehr wohl 
aufmerksam gemacht, und W. Nernst glaubte an eine geringere Bedeutung der 
KossBLschen Theorie, eben weil sie große Verbindungskiassen nicht aufklärt. Das 
umgekehrte Schauspiel hat sich inzwischen in den angelsächsischen Landern ab- 
gespielt. In Amerika und England fand die Theorie von Lvwth ptoRpti AnVInnor 
die für Ko valenz Verbindungen das leistet, was die Kossi 

valenzverbindungen. Man hat nun dort das uberwiegenc.. t.— 

Kovalenzverbindungen geworfen und deren Theorie in ausgezeichnetv 
vollkommnet. Überall aber trat m dieser Periode die Theorie von der Feldvalenz 
in den Hmtergrund. Verschwunden ist sie inzwischen nicht, und in Deutschland 
erschienen im Jahre 1919 umfangreiche Arbeiten emer Reihe von Autoren, die 
mehr oder wemger bewußt die Auffassungen Stabks in veränderter Form mit 
denen Kossblb zu verknüpfen versuchten. Grluckhch waren alle diese Versuche 
nicht, schon deshalb, weil sich die Autoren mcht darüber klar waren, daß man 
zwischen verschiedenen Arten von Valenz zu unterscheiden habe Zum Ted smd 
diese Theorien sehr phantastisch und ihre Grundlagen unbewiesen. Im folgenden 
werden fünf dieser Theorien dargelegt, die von Lacombl^, Teudt, Hjoinstock, 
Kohlweiler und Oddo. 

Unter Annahme der Elektronenverteilung im Atom bzw Molekül, wie sie den KossHLSohen 
Ausfuhrungen zugrunde hegt, jedooh unter gleichzeitiger Adoption der STABKsohen Hypothese 
über die Bmdung durch Kraftfelder gibt A E LaoomblE^) „Grundlinien emer Valenztheone“, 
die moht ohne Interesse erschemen, wenn sie auch m mancher Beziehung anfechtbar smd Er 
teilt den Raum des Atoms m zwei Bezirke, der innere stellt eme Kugel dar, die den Atomkern 
als Mittelpunkt hat und deren Oberfläche von derjemgon Elektronensohale gebildet wird, welche 
innerhalb der Valenzelektronen liegt. Dieser Bezirk besitzt naturhch eme positive Ladung, 
deren Große der Summe der negativen Ladung der Valenzelektronen entspricht und die im- 
verlagerbar auf der Oberfläche dieser inneren Sphäre gleichförmig lokahsiert gedacht wird. 
Don äußeren Bezirk bilden die Valenzelektronen. Sie mögen emen Augenbhck als stiUstehend 


1) Z phys. Oh 0», 2ß7 (1010). 
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betrachtet werden, derart, daß sie wegen ihrer gegenseitigen Abstoßung moghohst weit von- 
einander entfernt sind Es besteht Ha, Tin em Kraftfeld zwischen dem inneren und äußeren Be- 
zirk, dessen Kraftlinien kurz und gestreckt sind an den Stellen, die den einzelnen Valenz- 
elektronen gegenuberstehen, dagegen lang und gebogen an den Stellen, die von den Valenz- 
elektronen weiter entfernt smd. Sie verlaufen natürlich von ollen Punkten des inneren Bezirkes 
auf die Valenzelektronen hin. Im Hinblick auf die KossELSchen Anschauungen ist es sinn- 
gemäß, die Kugeloberßäohe m acht Segmente einzuteilen 

Die Bildung einer ohemisohen Verbindung stellt sich LaoomblI!!, wie Stabk, in der 
Weise vor, daß gebogene Kraftlinien emes Atoms vom Elektron abreißen und an das Elektron 
eines anderen Atoms anknüpfen Die gegenseitige Bmdung wird also durch mmdestens zwei 
Elektronen hergestellt. 

Es sei nun N die Zahl der Krafthnien, die von einem positiven Kugelsegment (Yg der Kugel) 
zu einem Elektron hin laufen. A sei die Gruppennummer des periodischen Systems. Da die Zahl 

der Valenzelektronen ebenfalls gleich A ist, so gehen von der Oberfläche N * -q Kraftlimen zu 

o 

Elekferonen hm. Di^er Betrag ist also z. B. für La « für F = ’/g. 

Die zum Segment jedes Elektrons gehSidgan Kraftlimen sind durch das Elektron so fest 
gekettet, daß sie mcht zu emem anderen Atom übergreifen können; sie smd also „unersetzbar“. 
Die von anderen Segmenten zum Elektron hinführenden, gebogenen Kraftlimen sind dagegen 
durch hiuzutretende Fremdatome kettbar, „ersetzbar“ Daa Verbaltnis der Segmente, welche 
unersetzbare Ejaftlinien besitzen, zur Gesamtzahl 8 der Segmente werde mit D bezeichnet 
(Oberfläohendiohte unersetzbarer Kraftlinien auf dem Gesamtatom). 

Im Lithiumfluorid z B. beträgt B für Li Ya» für F Ya- übrigen Ya Krafthmen, die vom 
positiven Teü des Lithiumatoms ausgehen, werden den Elektronen des F-Atoms zustroben, 
daher ist das Lithiumelektron sehr stark an den Fluorkem gebunden; dagegen smd die von den 
anderen Stellen des Lithiumatoms ausgehenden Krafthnien stark gebogen, kbimen leioht ge- 
brochen werden, z B. durch Anlagerung von Wassennolekulen, so daß leioht Ionisation em- 
tritt. Verbindet man aber mit dem Li-Atom em solches von höherer Wertigkeit als Fluor, so 
wird die Zahl der gebogenen Kraftlinien geringer, die Verbindung fester. Die E(lektronen)- 
Bmdung geschieht also auf mindest gestreute, kräftigste Weise, die K(em)-Bmdung ist weniger 
fest. Die Zahl der E-Bmdongen kann höchstens der Zahl der Valenzelektronen entsprechen, 
die der K-Bindungen wird wohl höchstens S — A sein, da die Elektronen des neuen Atoms sich 
der Oberfläche des bindenden ungefähr ebenso emfugen werden wie seme eigenen 

In den tieferen Reihen des penodisohen Systems ist die Atomoberflache großer, der Teil, wel- 
cher unersetzbare Ejraftlimen zu emem Elektron sendet, ist also wohl klemer als Yb Atoin- 
oberfläche , auch ist die Oberfläohendichte der Krafthnien germger. Es werden daher Kembmdim- 
gen weniger fest sem als in den oberen Reihen, dagegen wird die Neigung zur Bmdung fremder 
Elektronen, also auch zur Dissoziation zunehmen, was ja auch den Tatsachen entspncht 
Da die Elemente der Nebengruppen mcht diej'emgen Valenzeigenschaften besitzen, die 
eiforderlioh waren, wenn man alle Elektronen ihrer äußeren Schalen als Valenzelektronen be- 
trachten müßte, so nimm t Laoombl£ an, daß em Teil dieser Elektronen bei Anlagerung neuer 
unter Spaltung des Ringes m mehrere Teile angelagert oder m mnere Schalen des Atoms zuruok- 
gedrüokt werden können. Es vermehren sich also die Rmge oder es vergrößern sich die inneren 
Schalen, während die Zahl der wahren Valenzelektronen besohrankt bleibt Letztere Auffassung 
ist ja, in etwas anderer Form, neuerdings besonders von Bohb vertreten worden Wird em Metall 
überrasohenderweise nullwertig (passiv), so sei dies auf das Auftreten der isomeren Atomform 
mit anderer Lagerung der Elektronen zuruckzufuhren 

Eine Anwendung semer Theorie gibt LaoombliS hei Betrachtung der Stabüitat von Mole- 
külen polyatomarer Elemente. Bei solcher Molekulbildung aus gleichartigen Atomen, bei 
denen also alle Pole gleich smd, gibt es drei Moghchkeiten 
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1 Hier ist die Elektronenlagerung sehr dicht, alle Elektronen durch „unersetzbare“ 
Kraftfelder an beide Atome gebunden ; die positiven Atomoberfläohen senden emen Ted derKraft- 
hmen, die früher nur einem Elektron zukamen, jetzt auch zu anderen hin. Hierher gehören die 
Elemente der V., VI. und VII. Gruppe Ihre mehratomigen Moleküle sind haltbar; die Vergröße- 
rung der Atomoberfläohe maoht sich z B. beim Jod durch Abn ahm e der Haltbarkeit bemerkbar. 

2 D<Y 2 1^® Elektronenfelder bestehen nur zum Ted aus „unersetzbaren“ Kraftlimen 
Die Bmdung ist daher schwach, die Elemente treten meist einatomig auf. Hierher gehören 
diejemgen der ersten vier Perioden, außer Kohlenstoff. 

3 D » ^/g. Alle Kraftlimen smd „unersetzbar“, die zugehörigen Oberflächen vollkommen 

gesättigt. Hierher gehören V^asserstoff und vor allem Kohlenstoff, dessen PolymensationB- 
und Kettenbildungsbeetreben imt dieser vollkommenen Ausgegliohenheit der Oberfläche im 
Einklang steht ^ 

Der Hauptmangel der LaoOMBiiäschen Theorie durfte dann bestehen, daß sie die Atom- 
oberflaohe für die Verbmdungsbddung gleichförmig m Anspruch nimmt Da ja aber die 
Atom,,kugeln“ körperlich gedacht werden, so muß bei Gegenüberstellung zweier solcher ein 
Unterschied zwischen Vorder- imd Hinterseite gemacht werden, und Blrafthmenfelder, die die 
Atome verbinden, können moht gleichwertig solchen sem, wenn sie emmal von der Vorderseite, 
em andermal von der Hmterseite der Atome ausgehen. Eemer ist es wohl auch fraghch, ob em 
Atom, das durch wenige „unersetzbare“ Knaftfelder gekettet ist, darum schwächer gekettet 
ist als em solches, das viele solche Elraftfelder um sich schart. Denn nimmt man mit Laoombl£ 
an, daß bei der Vereuugung zur gesättigten Verbmdung die Elektronen des zweiten Atoms 
sich dem ersten so weit nähern, wie die ihm selbst gehörigen, so entstehen ja auch hierdurch 
„unersetzbare“ Kjraftfelder. 

Noch wiUkürlioher erscheint die Valenzanschauung von H Thudt^) Dieser legt semer 
Elektronentheorie der Valenz em Atommodell zugrunde, das insofern den allgemein angenom- 
menen analog ist, als es eine mit fortschreitender Atomnummer zunehmende Zahl von Elek- 
tronen verlangt, die sich schalenartig um den Atomkern legen, derart, daß die „Valenzelek- 
tronen die äußere Schale bilden“. Es unterscheidet sich aber von anderen Modellen durch die 
Annahme, daß die inneren Schalen das Bestreben haben, sich zu Bmgen zusammenzudrängen, 
die nahe dem Äquator der Kugel den Kern umgeben, während die so freigelegten Pole 
Kraftlimen aussenden, welche durch ihren positiven Charakter die VaJenzelektronen ketten. 
Verbindung findet dadurch statt, daß die Valenzelektionen nicht nur von ihrem ursprüngliohen 
Atom, sondern auch von einem Eremdatom gekettet werden Die Bindung ist um so schwächer, 
je klemer die elektronenfreie Stelle an den Polen ist, und zwar boU die Abschirmung um so großer 
sem, je mehr Elektronennnge das Atom besitzt Dabei können die Valenzrichtungen axial sein, 
wenn die Valenzelektronen die entgegengesetzten Pole ihres Atoms beanspruchen, es muß aber 
auch mehr als einachsige Moleküle geben, weim z. B. mehr als zwei Atome sich mit einem andern 
verbmden, m letzterem Falle muß die Abschirmung stärker sem, die Bindung also weniger fest. 
Die Bmdung erfolgt jedoch nicht nur durch die Valenzelektronen, sondern auch dadurch, daß 
sich che positiven Stellen des emen Atoms den negativen des anderen gegenüberstellen; sie wird 
andererseits dadurch erschwert, daß bei großer Annäherung Abstoßungskrafte auftreten, 
(he durch die gegenseitige Wirkung der beiden Elektronenmäntel aufeinander entstehen. Es 
sollen mm die An 2 dehungBkrafte bei den Nichtmetallen stark, bei den Metallen schwach sem, 
weshalb die letzteren leichter m Atome dissozueren Auf Grund dieses völlig unbewiesen und dem 
BoHUsohen widersprechenden Atommodells entwickelt Teudt nun Anschauungen über che 
Bmdung von Metallatomen untereinander, von Metalloidatomen und von Atomen beider Typen, 
über die Ionisation, ja selbst über Beziehungen zwischen den Valenzelektronen und den Ge- 
rüchen chemischer Verbmdungen, auf deren Wiedergabe hier verzichtet werden kann 

M Z anorg. Chem 106, 189 (1919), 108, 137 (1919) 
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Auch. E. KoHLwmCLBB^) entwickelt eme Elektronentheone der Valenz auf Grund eines 
Atommodellfl, das von dem. BoHBßolien bedeutend abweioht imd das er aus dem Studium der 
radioaktiven Elemente herleitet. Dieses Modell in Kurze ausführbch zu begründen, ist moht 
imöglioh., es sei nur soweit beaohneben, als es zum Verständnis der Herleitungen Kobxwbilbim 
Valenz notwendig ist 

Das Atom besteht aus drei Zonen. In der mittelsten befinden sieh „Gruppen“ positiver 
Materie, die aus je acht Partikeln bestehen, sowie auch einige „Gruppen“ von Elektronen, die 
ebenfalla zu Aohtergebilden vereinigt sind. Diese „Gruppen“ stehen den „Kern“ des Atoms 
dar. In der zweiten Sphäre befinden sieh diejenigen positiven Tehohen, deren Zahl zu genug ist, 
um noch. Aohtergruppen (bzw. auch Seohzehnergruppen) bilden zu koimen. Einige von ihnen 
sind mit negativen Elektronen verbunden, derart, daß noch eine der Valenz entsprechende An- 
zahl positiver Teile unverbunden bleibt. Die hier befindhohen Paare, aus einer positiven und 
einer negativen Ladung bestehend, werden als „neutrale Systeme“ bezeichnet. Die dritte Sphäre 
BohlieJßlioh enthält nur negative Elektronen, und zwar auf emem inneren Dinge ebenso viele, 
'wie sieh freie positive Teile m der mittleren Zone befinden, auf emem äußeren Bmge dann so 
viele, wie zur Neutralisation des ganzen Systei^iB, das ja noch emen Überschuß positiver Ladung 
enthält, nö'tig ist Es enthält z. B. Uran I 119 positive Elementarladnngen, von denen 112 zu 
14 „Gruppen“ zu je acht Elementarquanten un Kern vereinigt smd, während sieben m der nutt- 
leren. Sphäre verbleiben. Von diesen ist eine an em Elektron zu emem „neutralen System“ 
gebunden, es bleiben also sechs übrig, die die Valenz bedingen. — Von Elektronen anderer- 
seits befinden sioh sechs „Gruppen“ zu je aoht Stück, also 48, im Kern, eines im „neutralen 
System ‘ ‘ der Mittelzone und 70 m der äußeren Zone, von denen "wieder sechs den vaJenzbedmgen- 
den positiven Ladungen näher stehen als die nhrigen 64. Das Schema Eig. 23 zeigt das Modell 
des Zirmatoms vom Atomge'wicht 118 und einem Überschuß von 44 positiven Elementar- 
quanten in den beiden inneren Bezirken des Atoms. 

Der Sitz der Valenz sind nun naoh KnTrr. wRiTT.nrR die positiven Ladungen der mittleren 
Zone. Ein nullwertigeB Atom oder eine nuUwertdge Atomkombmation bat außer den fertigen 
„Gruppen“ nur „neutrale Systeme“, auch „VaJenzsysteme“ genannt, m der mittleren Zone. 
Betätigung der Valenz, die zur Bildung einer gesättigten Verbmdung fuhrt, besteht dann, daß 
die freien positiven Ladungen mehrerer Atome sich so zusammenfugen, daß Achter„grup- 
pen“ entstehen können, wobei dann ihre korrespondierenden Elektronen ebenfalls als Achter- 
,, gruppe“ in den Kern gezogen wraden Im Ealle NaCl geben also die 1 und 7 Valenzsysteme 
der jt^a- imd d-Atome je eme positive und eine negative „Gruppe“. Diese „Bindungsgruppen“ 
BoUen übngens weniger fest als die alten Gruppen und daher wieder trennbar sein. Losung 
der Volenzbindungen kann nun thmmisoh, elektrolytisch oder hydrolytisoh erfolgen. Bei der 
thermisoben Dissoziation (NHjCl, CaCOg), bei der "wieder m sich gesättigte Verbindungen ent- 
atehon, findet kerne Zerlegung oder Sprengung positiver und negativer „Gruppen“ statt, bei 
der elektrolytischen Dissoziation aber bleiben zwar die „Gruppen“ erhalten, dooh werden die 
positiven „Bmdungagruppen“ von den negativen getrennt Daher smd die Spaltprodukte weder 
nuUwertig noch elektnsoh neutral, denn das Zustandekommen emer z B. negativen Bmdungs- 
gruppe war ja nur durch Übergang von Elektronen von emem Atom auf das andere moghoh Es 
entstanden z, B. beim NaCl solche durch Elektronenuhergang von emem Elektron vom Natnum- 
atom auf das Chloratom, daher smd naoh elektrolytischer Dissoziation beide Ionen em wertig. 

Die Erklärung des positiven oder negativen Charakters der Valenz, welche Kohl- 
w HnT. TTTTt gibt, ist ähnlich der von Thomsok" und Kosshl vertretenen Ansicht, jedoch mit dem 
Unterschied, daß er moht die Abgabe oder Aufnahme von Elektronen, sondern diejenige von 
,,ValenzBystemen“ bei der Verbmdungshildung voraussetzt Je klemer die Anzahl der im 
mittleren Atombereioh befindhohen Valenzsysteme ist, um so leichter werden diese an andere Elo- 


1) Z. phys. Ch 92, 686 (1919)i 98, 1, 113 (1919) 
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mente zwecks Gruppenbildung abgegeben, um so „positiver“ sind also die Atome (Alkalien, Erd- 
aüalien) J e mehr Valenzsysteme aber schon vorhanden sind, um so leichter werden sie sich durch 
Aufnahme neuer zu „Gruppen“ ergänzen, um so negativer smd die Elemente (Halogene). Ele- 
mente mit mittlerer Anzahl von Valenzsystemen haben weder ausgeprägtes Ergänzungs- noch 
Abgabebedürfnis, sie smd elektrisch von nicht ausgesproohenem Charakter. Immerhin können 
auch Elemente mit vielen freien Valenzsystemen diese noch abtreten, also mit umgekehrtem elek- 
-fcroohemisohem Charakter fungieren, während solche mit wenig Systemen nur ungern zur Auf- 
nahme weiterer neigen ; daher sind die Elemente mit überwiegend negativer Valenz auch zuweilen 
positiv, aber die auf der linken Seite des periodischen Systems stehenden kaum jemals negativ. 



„Ungesättigte' ‘ \’erbmdungen gibt es nach Kohlwbilbhs Theorie eigenthch nicht; die sonst 
als Bolclu' botrochtoton unterscheiden sich von den gesättigten dadurch, daß m ihnen mcht alle 
..Valenzsystcine“ gebildet sind, die noch Zahl der in der mittleren Atomsphare vorhandenen 
poHitivon Tode btldliar sein können Der Übergang von C 2 H 4 m CoHjBrj hat nicht die Bean- 
Hpnichung schon vorhandener neuer Valenzen zur Voraussetzung, sondern die Gruppierung 
der schon in den Atomen vorhandenen positiven und negativen Partikeln zu „Gruppen“ 

L)ic weiteren Ausfidmingen von Kohiweiiee, die sich auf die komplexen und poly- 
meren Voibmdiingen beziehen, smd teils später kurz wiedergegeben, teils entziehen sie sich, 
wie z R seine Ansichten über eloktrolytisohe Dissoziation, deshalb emer kurzen Wiedergabe, 
weil sie, die neueren Arbeiten iiber Valenzforschung absolut ignorierend, schon m der Matenal- 
nuswahl und erst recht in der Uiirchfuhnmg in zahlreichen Emzelheiten so wenig haltbare 
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AoBiohtea mderspiegeln, daß deren notwendige Widerlegung emen ungebührliohen Baum 
beanspruchen würde. 

Von der KossBL-LEWissohen Ansohanung unterscheidet sich diejemge von KoHLWSUxm 
dadurch, daß er mchtnur emen Übergang von Elektronen bei der Valenzbetätigung annimmt, 
sondern als das wichtigere eiaen solchen von positiver Materie, die Harm erst sekundär 
die Elektronen nutnunmt. Er beruoksiohtigt auch die Lagerung der Kernteile, während 
die früheren Theoretiker diese absichthoh unerortert heßen, wenn er diesen Schritt wagt, so 
geschieht es, weil er von Betrachtungen des radioaktiven Zerfalls ausgeht, bei dem sich wohl 
etwas über die Veränderung des Kernes aussagen läßt. Eür die mohtradioaktiven Elemente 
bietet seme Auffas s u ng kaum emen Vorteil gegenüber den älteren. Auch ist seme Betrachtungs- 
weise insofern wohl anfechtbar, als sie eine Durchdringung der Atome bei der Verbindungs- 
bildung annimmt; müssen doch die positiven Teilohen durch die Elektronenmäntel hinduroh- 
gehen, um sich mit denen des anderen Atoms zu Gruppen zu vereinigen 

Die KoHLWBiiiiiEsohen Betrachtungen scheinen die Ansohauimgen Thomsoits und Kossbls 
unnötig zu komplisaeren. Sie lassen sich mit den neueren Ansichten über die Aft der Elektronen- 
bewegung im Atom wohl kaum vereinbajen; sie haben überhaupt nur insofern einige Berech- 
tigung und einigen Vorzug vor diesen, als sie gewisse Verhältnisse bei radioaktiven Elementen 
auf die anderen Elemente übertragen Ob dies in so aUgememer Form erlaubt ist, ist fraglich. 
Übrigens hat man bei Lektüre semer Arbeiten den Emdruok, daß der Autor die einschlägige 
Literatur nicht ausreichend gekannt hat Wäre dies der Fall gewesen, so hatte er selbst viel- 
leicht der emfacheren Betrachtungsweise den Vorzug gegeben. Jedoch gerade durch » einft Ute- 
rarisohe Unbefangenheit ist seme Arbeit eine mteressante Leistung, da er von sich aus man- 
cherlei Zusammenhänge gefunden hat, die zweifellos bestehen. 

Em wenig erinnert an diese Theorien auch eme solche von HnaBBST HbkstooeI), msofem 
derselbe, basierend auf einer von LjJsraMum«) geäußerten Anschauung, die Polarität in Mole- 
külen, die aus gleichartigen Atomen bestehen, wie BrBr oder Kohlenstoffketten, davon her- 
leitet, daß bereits der Körper des Einzelatoms polar verschiedene Stellen zeigt, wie dies 
ja auch Stabk schon angenommen hatte. Er stellt sich das Atom als eme Kugel vor, deren 
beide Pole positiv smd, der Äquator aber negativ. Es boU nun dies Innere gegenüber den 
Außenelektronen seine Lage wechseln können und die vom Innern nach den Außen- 
elektronen ausgehenden Kraftrohren sollen je nach Lage des Innern verschiedenartig sem Be- 
zeichnet man em Atom m Aufsioht auf die Pole als ©, in Aufsicht auf den Äquator aber 
als ®, so drückt sich z. B. die Tatsache, daß em Kohlenstoffatom im Nitrobenzol positive, 
im Anihn aber negative Wirkung gegenüber dem Stackstoffatom hat, durch folgende Bilder aus: 
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1) Chem. N 126 , 129 (1923), 127 , 18 (1923), Trans. Faraday Soc. 10, 608 (1923) - 
*) Science 61, 606 (1920) 
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§ 33. Polare und unpolare Bindung m 

Bezuglioh weiterer Polgerungen Hbutstooks muß auf seine Arbeiten verwiesen werden. 

Zum Schluß noch eine kurze Darlegung der Elektrovalenztheorie von Giusbpph Oddo^). 
Dieser macht darauf aufmerksam, daß die Elemente mit wenig Außenelektronen meist eme, 
und nur eine, sehr ausgesprochene Valenz besitzen, die sieh sehr leicht betätigt, indem diese 
Elemente leicht m Ionen übergehen Die Elemente mit vielen Außenelektronen zeigen da- 
gegen mehrere Valenzen und bilden schwieriger Ionen. Er führt dies darauf zurück, daß bei 
Vorhandensein weniger Außenelektronen diese in sehr starke Schwingungen geraten können 
und daher leicht abfliegen können. Vermehrt sich die Zahl der Außenelektronen, so stoßen 
diese sich gegenseitig auf Grund ihrer gloichnamigen Ladung ab und können daher nur geringere 
Schwingungen auf ihren Bahnen ausführen Daher kann bei iTman auch eme stufenweise 
Abdissoziation erfolgen. Sind viele Elektronen im Außenring vorhanden, so hegen sie nahezu 
still und gestatten sogar anderen Elektronen den Eintritt, d. h. die Elemente wirken als Nicht- 


metalle. In den Edelgasen seien, meint Oddo, die Elektronen durch gegenseitige Abstoßung 
voUig festgelegt, daher die Valenzzahl gleich Null. Auch auf die Möglichkeit der Verbindungs- 
bildung der Metalle untereinander sucht er diese Anschauung zu übertragen Sie steht jedoch 
wohl m so erhebüchem Widerspruch zu den neueren Porsohungen über die Atomstruktur, 
daß sie, als weniger begründet, hier nur erwähnt werden möge. 


Siebentes Kapitel 

Die unpolare Bindung und die Kovalenz 

§ 88. Polare und unpolaro Bindung. Bei der Verbiudungsbildimg konkuTrieren 
die Atome um ibie Außenelektronen. Im PaUe der reinen Elektrovalenz gelingt es 
gewissen Atomen, sieb emes Teiles oder aller Außenelektronen einer anderen Atom- 
art vollständig zu bemächtigen. Die ausgesprochene Elektrovalenz stellt also 
einen Extremfall dar, und zwar einen solchen, der häufig ganz oder nahezu ganz 
erreicht wird. Der andere Extremfall wird dadurch gebildet, daß beide Atome einen 
Teil ihrer Außenelektronen mit gleicher Energie fassen imd gemeinsam festhalten 
(unpolare Bindung). Dieser Fall findet sich besonders dort verwirklicht, wo die 
beiden konkurrierenden Atome gleichartig smd, wie m den Molekülen der poly- 
atomaren Elemente Big, Ng, Og usw. oder bei Kohlenstofiketten, wie im Äthan. 
Zwischen beiden Extremen gibt es alle Zwischenstufen Smd die Bruchteile des 
Moleküls ungleich, so kann, wenn keine reine Elektrovalenz, auch keine völlig 
gleichartige Beteihgung der Atome an ihren gemeinsamen Elektronen stattfinden. 

Auf den Unterschied in den beiden Verbindungaklassen hat bereits Abbgg (S. 60) aufmerk- 
sam gemacht, und er hat auch schon erkannt, daß alle möghohen Zwisohengheder zwischen 
den Extremen bestehen müssen J. J. Thomson (S. 93) hat die Uröaohe der Existenz der beiden 
Valenzarten, die sich durch die elektrostatische Anziehung zwischen den positiven und nega- 
tiven Teilen des Moleküls ergibt, bereits klar erkannt, und Bbat und Bhahoh (vgl. S. 93) haben 
sie als polare imd mohtpolare definiert Eine weitere Durchführung der Theene verdanken wir 
Kosshl und vor allem Lhwis , Lanqmuie hat sohheßhoh durch Anwendung der Lsrwisschen 
Theene auf zahlreiche Beispiele ihre vielseitige Brauchbarkeit erwiesen Sohheßlioh war es 
abermals J. J. Thomson, der mit Hilfe einfacher Beohnimgen die phyBikalisohe Zulässigkeit 
der LnwxBsohen Theene oder wenigstens emer dieser sehr ähnhohen, naohgewiesen hat. 

^) Qazz. ohim. ital 66. 167 (1926). 
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Treten zwei Atome zu einem lieteropolaren Gebilde zusammeuj und gibt dabei 
das positive Atom Elektronen an das negative ab, so wird der positive Atomkern 
nach Thomson sowie nach. Kossel^) um so näher an das negative Atom heran- 
gezogen werden, ]e mehr Elektronen er verloren hat, je hoher also seine Valenz 
war. Denn diese abgegebenen Elektronen werden ihnnach eich ziehen, um so stärker, 
je größer ihre Anzahl war. Kossel nimmt dabei an, daß die Elektronen einen Eing 
bilden, der zwischen den beiden Polen schwebt, entsprechend dem alten BoHEschen 
Modell des WasserstoffmolekiilB. Es wird dies durch folgende Figuren demonstriert: 
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Fig. 26 

Elektrouenverteilung zwisoheu den Atomen eines Moleküls nach Kossbl 


HCl ist also am dissymmetnschsten, was mit seinen Eigenschaften ubereinstimmt 
(vgl. jedoch S 139) ; der Elektronenring gehört dem CI- Atom fast ebenso an, wie 
der um Ar befindliche, wahrend H weit vom Einge entfernt ist Dagegen ist Hg ganz 
symmetrisch, von positiver oder negativer Valenz emes Partners kann hier nicht 
mehr gesprochen werden. Äbnhch ist es bei den Molekülen Og oder Cl^, wo übrigens 
mcht mehr Achter-, sondern Zwölfer- und Vierzehner- Anordnungen von Elektronen 
auftreten. Ob diese auf einem Einge liegen, ist fraghch. Bei solchen homöopolaren 
Molekülen braucht nach Kossel die Achterzahl auf dem Einge nicht eingehalten 
zu werden. AusgesprochenePolaritätbedingt die Betätigung der Valenz 
nur dort, wo der Eing räumlich ausgesprochen dem einen Atom zu- 
geordnet ist. 

Ein genaueres Büd dieser Verhältnisse geben die Darlegimgen von G. N. Lewis. 
Der Fortschritt semer Ausführungen gegenüber denjenigen von Kossel war da- 
durch ermöglicht, daß er über die schematische Anordnung der Elektronen auf 
Eingen hmausging und sich ein sterisches Bild von deren Lagerung machte 
Es darf mcht verschwiegen werden, daß auch die größte Schwache seiner Theorie 
m der von ihm geforderten Lagerung der Elektronen auf Würfel- oder Tetraeder- 
ecken liegt, da nach dem BoHRSchen Modell ja mit emer dauernden Bewegung 
der Elektronen gegenemander gerechnet werden muß. Wir werden jedoch An- 
schauungen kennenlemen, auf Grund deren diese Bedenken schwinden (vgl. S. 136) 

Die von Lewis begründete Elektronentheone der Valenz^) hatte ausgesproche- 
nermaßen den Zweck, den Unterschied zwischen polarer und nichtpolarer 

1) Ann. Phys. (4) 49, 369 (1916) - J. Am Soc. 38, 762 (1916) 


§ 34. Die Oktett-Theorie 
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Bindung zu erklären und zu zeigen, daß zwischen beiden Extremen dieser Bin- 
dungsarten alle Zwischenstufen existieren müssen. Seine Ausführungen bezügßob 
der polaren Bindung haben mit denen Kossels große Ähnlichkeit, ohne sie an 
Eeichhaltigkeit zu erreichen. 

Schon mehrere Jahre vorher hatte Lewis^) anschheßend an die Überlegungen 
von Bray und Bbanoh (vgl. S. 193) Gedanken darüber dargelegt, worauf die Kon- 
tmuit&t des Überganges zwischen homdo- und heteropolaren Verbindungen beruhe. 
Unter dem Titel „Valenz und Tautomene“ hatte er die Ansicht ausgesprochen, daß 
jedes Atom eine beliebige Anzahl tautomerer Formen besitzen könne, ver- 
anlaßt durch verschiedene Elektronenlagerung, die Vom polaren zum nichtpolaren 
Extrem hinleiteten. Auch bei ibm entsteht, wie bei Thomson und Kossbl, das 
polare Atom dadurch, daß es ein Elektron emes anderen Atoms vollständig zu sich 
'heruberzieht bzw. an ein anderes Atom ein Elektron abgibt, während im nicht- 
polaren Atom die Elektronen sämthch im engeren Wirkungskreis des Atoms ge- 
bunden, im Extrem überhaupt nicht verschoben sind. 

Im letzteren Fall ist die Atomtautomene 'weiug ausgebüdet, das Atom sehr stabil, vde der 
Kohlenstoff m organischen Verbmdnngen, m der polaren Verbindung dagegen ist die Elek- 
tronenlage ]e nach der Umgebung verschiedenartig, das Atom zur Tautomerie genügt, 
reaktionsfähig. Die niohtpolaren Atome üben wenig elektrostatische Anziehung auf andere 
aus, die polaren tun dies m starkem Maße, nicht nur auf die Atome des gleichen Moleküls, sondern 
sogar auf andere Moleküle, Gegenwart polarer Atome bewirkt daher auch Polymerisation 
und Komplexbildung. Sie induzieren auch andere, niohtpolare Atome, die durch sie polar 
werden, und zwar kumuliert sich die Wirkung von selbst, denn wenn ein niohtpolares Atom 
induziert wird, so wirkt es nunmehr auch auf andere, die mit ihm m Beziehung treten und noch 
ihrerseits die Induktionswirkung vermehren, wenn sie selbst polar smdL Deshalb geben gas- 
förmige Moleküle von kaum polarem Charakter oft nach der Kondensation zur Flusai^eit 
ausgesprochen polare Flüssigkeiten, denn hier stehen die Moleküle zueinander m näherer Be- 
ziehung. Der polare Charakter hängt daher nicht nur vom Einzelmolekül selbst ab, sondern 
auch von der Umgebung, m der es sich befindet. 

§ 34. Die Oktett-Theorie. Zur naberen Demonstration des Unterschiedes 
zwischen polarer nnd nichtpolarer Bindung entwickelt Lewis den BegnS des 
Würfel- bzw. Tetraederatoms auf einer Grundlage, die i hm schon mehrere 
Jahre vorher zur Erklärung der ABEOQschen Valenzen und Kontravalenzen ge- 
dient hatte : Auch er nimmt um den positiven Atomkern, dem er das Sjrmbol des 
gewöhnhchen Atoms, anfangs in fetter Schrift^) erteilt (z. B. Li als Lithiumkern, 
P als Fluorkern), Gebilde von Elektronen an, die besonders stabil sind, wenn sie 
die Zahl acht (bei WasserstofE und Hehum nur zwei) erreichen, also wohl sämt- 
liche Ecken eines Würfels besetzen. Diese Konfiguration liegt im Edelgas vor, 
nut fortschreitender Atomnummer wird jeweüen em Elektron in eine neue Wurfel- 
ecke gesetzt, so daß z. B. die erste Reihe des periodischen Systems folgendes Aus- 
sehen gewinnt 

1 ) J. Am. Soo 86, 1448 (1913). 

1) Später erwies sich der Fettdruck der Atomkerne als unnötig, die Formeln smd auch 
ohne dies verständlich. 
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Pig. 26. Wurfelkonfiguration der Elektronen 


Tn den tieferen Eeihen des Systems ordnen sich dann neue Elektronenschalen um 
die fertig gebildete, derart, daß jedes Alkali ein und jedes Halogen sieben Elek- 
tronen in der äußeren Schale hat, ganz ebenso, wie dies Thomson und Kossel an- 
nehmen. Im neutralen Atom ist die Zahl der Gesamtelektronen m den Schalen gleich 
der Zahl der positiven Kernladungen; werden Elektronen entfernt, so ist das 
gleichbedeutend mit Oxydation, werden solche hinzugebracht, so stellt dies 
Eeduktion dar. Jedes Atom strebt danach, eine gerade Zahl von Elektronen 
auf sich zu ziehen, am liebsten acht (ein Oktett) 

Bezeichnet man das Elektron wie em ohemisohes Element mit E, so ist die Gresamtfonnel 
etwa des Lithiumfluonds LlFEg, die des Ammoniaks NH^Eg, die des Lithinrnsulfats LlSO^Egg, 
des Alumininmliydrozyds iJOgHgE 24 , des Schwefeldioxyds BOgE^^g, des Natnumhypoohlonts 
NaOClEi^; nur in sehr wenigen ESJlen ist die Zahl der Elektronen ungerade, so ist NO » NOE^^, 
NOg NOgEj^f, CüOg ClOgEj,. Solche Moleküle suchen durch Eeaktion die paare Atomzahl 
herzustdUen, NOg z. B. entweder durch Polymerisation, oder, mit Wasser, mdem es als NOg*^ 
— NOgE^g bzw. kOg“ — NOgEjg reagiert. Das Glesetz von der paaren Valenzzahl entspricht 
einigermaßen dem Oesetz von der paaren ElektronenzahL 

Eine weitere Eorderung von Lnwis ist, daß die Atome sich bei der Valenzbetatigung gegen- 
seitig nicht dnrohdringen können, daß also nicht etwa ein Elektron des BiuBn Atoms 
vollständig im anderen Atom aufgehen kann, indem es von seinem ursprünglichen Träger 
losgelöst wird. Dies wird anfänglich sogar für polare Valenzen behauptet. (VgL jedoch unten ) 
Es sollen ferner die Valenzelektronen zwar leicht ihre Stellung wechseln können, aber doch, 
einmal fesigelegt, in bestimmter Lage festgehalten werden können, imd diese wird durch die 
Natur des Oegenatoms bestimmt. Wörden sie nämlich verschiedene Lagen einnebmen können, 
so müßte die gleiche Verbindung in verschiedenen Isomeren auftreten können, weis in sonst 
nicht erklärhoher Weise relativ selten geschieht. Die Annäherung mehrerer Atome anemander 
BoU begrenzt werden durch eme Abstoßungskraft, etwa wie der EaU emes Körpers unter Wir- 
kung der Erdschwere durch eine elastische Masse behmdert wird, aber ]e nach Große der Ela- 
stizität an verschiedener Stelle zum Stillstand kommt. Danach haben also die Elektronen 
bestimmte Lagen im Atom und verändern diese nicht trotz magnetischer Wirkung, die sie 
ztun Schwingen in elliptischer Bahn veranlaßt. Über die spätere Änderung dieser unhaltbaren 
Annahme vgh S. 136, 176. 

Die Elektronentheorie der Valenz gab bisher, auf nichtpolare Verbindungen 
angewendet, keine befriedigende Erklämng für die Schalenergänzung bei der 
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Valenzbetiitigtmg. Hier fand ]a mclit, wie bei den polaren Verbindungen, ein Über- 
gang von Elektronen von einem Atom auf ein anderes statt, sondern das Elektron 
verharrte bei seinem ursprünghchen Partner. Wie dabei trotzdem eme Ergänzung 
von Elektronenringen stattfinden konnte, war uner sichtlich. Und doch war, wie 
Lewis zeigte, eme solche möglich, so daß gar kem klafiender Unterschied zwischen 
den beiden Verbindungsklassen besteht. Charakteristisch für die Natur der un- 
polaren Verbindungen ist nach Lewis das Bestehen von Elektronenpaar en, die 
zwei Atome verbinden. Durch die Annahme solcher Paare kann auch der Kon- 
flikt zwischen der dualistischen Theorie der anorganischen Verbmdungen und der 
Strukturtheorie der organischen beseitigt werden. Man braucht mcht mehr zwei 
verschiedene Arten chemischer Bindung anzunehmen, sondern nur einen verschie- 
denen Grad der elektrischen Polarisation im Molekül. 

Befindet sich nämlich das Elektronenpaar mitten zwischen zwei gleichartigen 
Atomen, so ist das Molekül völlig unpolar ; wird es emseitig zu emem Atom ver- 
schoben, so wird dieses negativ, um so starker, je näher ihm das Elektronenpaar 
tritt. Nimmt das eme Atom ausscMießhch von dem Paare Besitz, so hat die Bm- 
düng zu bestehen auf gehört ; es kann dann nur noch Zusammenhalt durch elektro- 
statische Anziehung stattfinden. 

AlsBeispielfur den Übergangpolarermeme unpolare (homöopolare) Bmdungkann 
das J 0 dmolekul betrachtet werden. Jod vermag im geschmolzenen Zustande noch 
eine gewisse Ionisation zu zeigen. Das freie Jodatom hat die Form A. Em völlig 
ionisiertes Jodmolekül wird durch die Form B ausgedrückt. Die beiden Würfel ziehen 
sich elektrostatisch an, das unbesetzte Eokenpaar bildet emen AnziehungspoL 








iFig. 27 a. Jodatom 
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Bei venmnderter lomsation tritt nun em Elektron des emen Atoms an die Außen- 
schale des zweiten heran, so die Fig. C bildend, gleichzeitig mag aber auch um- 
gekehrt ein Elektron des zweiten an das erste Atom treten, so daß nunmehr D ent- 




Pig. 28 b. Undissozuertes Jodmolekul 
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stellt, weloLes die oharakteriatische Form des undissozuerten Halogenmolekuls 
darstellt. Trotz der großen Symmetrie der Figur mögen dabei die vereinigenden 
Elektronen bald mehr zum einen, bald mebr zum andern Atom tendieren, so daß 
germge Überscbüsse von Ladung lokal ,vorlianden smd. Da hierbei zwischen B 
und D alle Zwischenstufen aufteeten können, so sind alle Grade zwischen hetero- 
und homöopolarer Bindung möglich. Dabei können sich die einzelnen Moleküle 
in verschiedenem Zustand befinden, und wenn Jod unter gewissen Umstanden 
polarer erscheint als unter anderen, so heißt dies, daß sich der Prozentsatz der 
polaren Atome vermehrt hat. Aber nicht etwa nur der Prozentsatz der Endstufen 
spielt eme Eolle, sondern die „Tautomerie“ ist auch m der Existenz der kontinuier- 
lichen Reihe aller Zwisohensituationen begründet, Brom und besonders Chlor sind 
wemger polar als Jod, weil in ihnen die Tendenz zur Büdung der Form D stärker 
überwiegt. 

Bei den Molekülen, die aus zwei gleichartigen Atomen bestehen, wie Ng, 0^ 
oder Halogenen ist es Zufall, welches der an sich gleichartigen Atome positiv oder 
negativ wird; sind die Atome des Moleküls aber verschiedenartig, so wird das Über- 
wiegen der positiven oder negativen Ladung vom Charakter der mitverbundenen 
Atome abhängen ; z. B. ist in Brd das Brom überwiegend positiv, in Br J aber nega- 
tiv. Drückt man nun die verbmdenden Valenzelektronen durch Punkte aus, so 
kann man den negativen Charakter emer Komponente dadurch bezeichnen, daß 
man die Punkte an sie nahe heranrückt, wahrend sie von der positiven weiter ent- 
fernt stehen. In diesem Sinne sind die Formeln Br :Br, Na :J und J :C1 zu verstehen 
Bei diesem Ersatz der früher übhohen Valenzstnche durch Punkte können auch 
diejenigen Elektronen zur Geltung gebracht werden, die nicht selbst die Bindung 
übernehmen. Es resultieren dann Formeln wie 

H:H H:Ö:H H:J: ;j':J: 

Es entspricht also em einfacher Valenzstnch emem Doppelpunkt, zwei Elektronen^). 
Von den Vorteilen, die diese Schreibweise zeigt, sei hier nur angeführt, daß die 
Darstellimg der negativen Radikale (RO 4 ) unabhängig von der Valenz des 
R-Atoms, stets identisch wird. (CIO 4 )', (SO 4 )", (PO 4 )"', (S 1 O 4 )"" erscheinen gleich- 
mäßig als 

: 0 : 

:Ö:R:Ö: 

und es können sich je nach Bedarf 1 bis 4: H-Ionen, d. h. H, anlagern Dabei ist zu 
berücksichtigen, daß die Außenschale des Wasserstofiatoms nur zwei Elektronen 

Diese Sokreibweise ist leider noch recht nmstandhoh. Den Versuch, eme brauchbare 
Schreibweise für die Formeln der Oktett-Theorie zu geben, macht GbanvUiLB A. Phbkins, Phi- 
hppine J. Science 10, 1 (1021), C -B. 1923, 1, 734. Das Ongmal der Abhandlung ist mir leider 
nicht zugänghoh und das Centralblatt-Referat für weiteren Auszug moht geeignet Hervor- 
gehoben sei nur die Einführung emes Zeichens cxr für die „borgende“ Bmdung, bei der das 
leihende Atom zwei Fehlstellen seiner Schale durch Elektronen eines anderen Atoms ausfullt, 
z B. H— ClOcO 
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trägt, dies also nach Betätigung einer Bindung keine freien Anßenelektronen mehr 
hat. Die LEwissche Schreibweise gewinnt so Ähnlichkeit mit derjenigen Wbknbes, 

■ 0 ' 

ORO . 

. 0 . 


Die doppelte Bindung wird am Beispiel des Sauerstof fmoleküls durch 
das Schema A für die gänzlich unpolare Form wiedergegeben. 


c/i 


y 




Fig. 29 . 

Unpolores SaueratofEmolekül 





Fig. 80 

Aktiviertes SaueistoSmolekul 


Die sechs Elektronen jedes Atoms haben sich zu emem Doppel Würfel ergänzt, der 
durch zwei Elektronenpaare gebunden ist. Bricht die Doppelbindung auf, so bildet 
sich die tautomere Sauerstofform B, in der beide Atome symmetrisch ungesättigt 
sind und nur durch ein Elektronenpaar Zusammenhängen. Beide Formen stehen 
nach Lewis in einem Gleichgewicht, ähnlich demjenigen N 2045 ± 2 N 02 , und auch 
bei mederer Temperatur existiert B in reichlicher Menge, wie sich aus der Peroxyd- 
bildung zeigt, die so häufig der Oxydation durch Sauerstoff vorangeht tmd die in 
der Aufnahme eines solchen aufgebrochenen Moleküls besteht. In der von Lewis 

eingefühlten gekürzten Schreibweise werden die beiden Formen durch :0::0: und 
ausgedrückt; die analogen Formeln für Äthylen lauten. 

H H HH 

H:G::C:H und H:C:C:H 

Die dreifache Bindung kann durch das Würfelatom nicht wiedergegeben 
werden. Es muß jedoch nicht unbedingt angenommen werden, daß die Elektronen 
sich stets in den Würfelecken ansiedeln müssen. Wenn 
ein würfelartiges Kohlenstoff atom sich mit viel Valenzen 
anderer Atome verbindet, so können die betreffenden 
Elektronenpaare sich z B. in der in Fig. 31 punktiert 
emgezei ebneten Lage anordnen, für die vielleicht ma- 
gnetische Kräfte maßgebend smd. Es steht sich so eme 
tetraederformige Anordnung dar, welche die freie 
Drehbarkeit um ein Elektronenpaar zulaßt, die von der 
Stereocherme gefordert wird und gleichzeitig doch die Te- 
traederstruktur des Wirkungsbezirkes des Kohlenstoff- 
atoms sehr gut wiedergibt. Hierdurch ist der später er- 



Tetraederstruktur der 
Elektronen im Kohlen- 
stofi 
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kobene Einwand Beutlers^) entkräftet, daß die Straktnx des Äthans nicht 



lüg. 32. ünwahxsoheinliohe Äthanatrnktiir 


sein könne, weil dann keine freie Drehbarkeit der C-Atome nm die 0— C-Aohse 
möglich wäre. Beutler hatte deshalb die Moghchkeit der Lageveränderung der 
Elektronen postuliert, die bei Annahme der Tetraederformel überflüssig wird. 
Einfache, doppelte und dreifache Bindung werden dann durch Anheftung an die 
Tetraederecke, -kante oder -fläche erklärt und die dreifache Bindung®) re- 
präsentiert die engste Beruhrungsmöglichkeit zwischen den beiden Atomen. Drei 
charakten&tdsche tautomere Formen des Acetylens sind dabei als 

H:C:::C:H, H:C::C:H und H:C:C*:H 

zu formuheren. 

Spater haben Lewis und seine Schule“) die Moghchkeit der Tetraederkonfigura- 
tion vom Kohlenstoff auch auf andere Atome nut geringer Elektronenzahl aus- 
gedehnt, und es gelingt dadurch, fast alle Verbindungen zu deuten, selbst die 
wenigen, deren Elektronenzahl ungerade ist oder etwa das Molekül des Stick- 
stoffs, das mit semen insgesamt zehn Außenelektronen sich der Oktettanordnung 
nicht fügt^). 

Vorher war nur mittels TTilfHfmnA.bTnnn ein MektronenbUd vom StiokstofEmolekül zu ge- 
winnen. So batte z. B. LAisroiTDiB®) folgendes Modell davon entworfen : Beruoksiohtigt man auch 
die Ihnenelektronen, so besitzt das StiokstofEmolehül im ganzen 14. Wenn jeder Kern zwei 
derselben besonders festhält (K-Sohale), so verbleiben noch 10, d. h. 2 über den Oktettbedarf 
hinaus. Diese zwei werden nun irgendwie dem Atominnern ein verleibt (wofür ja eigentlich 
sonst gar kein Hinweis ist), und es mgibt sieh folgendes Büd für das Stiokstofimolekul : 



Z. auorg. du 120, 31 (1922). — ®) Auf ein Versagen von LBWis-LAiTGMtrTEs Theone 
bei der Vorstellung der dreifachen Bmdung wird von S. Mtat.t., Obern. Age 6 , 7 (1022), 
hingewiesen. - ») Vgl. besonders M. L HrrGGnra, J. phys. Chem. 26, 601 (1922). - *) VgL auch 
die von J J Thomson (S 146) erwogene sterische Anordnung - ®) J. Am Soc 41,868(1919) 
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DenM man sich aber je ein Elektxonenpaar an den Ecken emes Tetraeders, so 
können^) 10 Elektronen in zwei Tetraedern nnterkonmien, wenn man sie mit je 
einer Dreieoksfläohezusammenlegt. Abthüs A.Blancsabd®) gibt dafür die Schreib- 
weise Fig. 34, m der die Ecken imd der Punkt Projektionen der Elektronenpaare 
und die Zahlen die Anzahl der Außenelektronen der StickstofErümpfe darstellen: 



Eig. 34 

StiokstofEmolekül 
nach BT.An- fTH-An-n 



Eig. 35 
Ammonit 
naoh BiiAnoHABn 



Eig. 36 

Ammonitun-Ion 
naoh BiiAnoHASD 


In der Verbindung des Stickstoffs mit Wasserstoff (NHg) ist das Oktett gemäß 
Fig.36 aufgefüUt, die Ecken enthalten die Elektronenpaare, dieKkeise stellen die 
Wasserstoffkeme dar. Die K ovalen 
tronenpaare, die er mit anderen Atom« 

Elektronenpaar ist unsymmetrisch g 
feldes ein Wasserstoffion anzuziehen, i 
Die Kovalenz betragt jetzt 4, aber di 

über die ganze Gruppe ausgedehnt; daii dennoch nicht mehr Ladungen eim 
können, liegt daran, daß die Elektronenschale mit 8 Elekttonen bereits ausgbiuiiu 
ist. Beim Phosphor ist dies anders : hier habe, meint Blan-ohabd, die äußere Schale 
für mehr als 8 Elektronen Platz (^)®), daher können noch mehr Atome herantreten 
und es können Kovalenz Verbindungen mit 5 Elektronenpaaren, wie PCls, ent- 
stehen. 

Noch weiter m der flgürliohen Auslegung der Elektronenanordnung geht J. J. Thomson*), 
indem er die Lnwissohe Voraussetzung fallen laßt, daß die Atomverbindung nur durch Elek- 
tronenpaare gekittet sem könne und annimmt, daß die Atome sogar einander durohdringen 
können Es wird später ausführlich darzulegen sein, daß die gemeinsame Haftung an einem 
Elektron anstatt an einem Paare nicht ganz außerhalb des Bereichs der Möghohkeit liegt 
(vgl. S. 194). 

Der Eall, daß stabile Moleküle eme ungerade Anzahl von Elektronen besitzen, ist selten 
Immerhm tntt er m NO, NO 2 und ClOj auf. Will man auch hier annehmen, daß jedes Atom 
ein Elektronenoktett um sich vereinigt, so muß die Zahl der gemeinschaftlichen Elektronen 
ungerade sein, also 1 oder 3 betragen. Setzt man für die Oktetts Würfelform voraus, so können 
zwei Atome ein gemeinsames Elektron besitzen, wenn die Würfel sich an emer Ecke berühren, 
sie können aber auch 1, 2, 3 oder 4 gemeinsame Elektronen haben, wenn sie nicht nebeneinander- 
liegen, sondern meinander verflochten sind®) (vgl S 146), da solche sich durchdringenden Würfel 

^) G N. Lhwis, Valence and the Struoture of Atomes and Molecules, Am Chem Soc 
Monograph Senes, Chemical Catalog Co. 1928 , 93 — ®) J Am. Soc. 48 , 1196 (1927) 

®) Diese Annahme Blanohabds, daß schon in der dritten Schale mehr als 8 Elektronen 
auftreten können, widerspricht offensiohthoh den bekannten Theorien vom Atombau. 

*) Trane. Earaday Soc. 10, 476 (1923), J Erankhn Inst 106, 769 (1923) — ®) J J. 
Thomson, J Erankhn Inst 106, 769 (1923) 
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sowohl drei- wie viereokige gemeiasame Mächen besitzen. So nimm t Xhomsoit im GIO 2 , das 
19 Elektronen hat, drei Oktetts an, von denen eines durch Doppelfcontakt, das zweite durch 
dreifachen mit dem dritten verbunden ist. Auch für das Benzol setzt er solche sich durch- 
dringenden Oktetts voraus — 

Man Trann die Erage aufweifen, ob diejenigen Elektronen eines Atoms, welche Kovalenz 
bewirken, irgendwie anderer Natur sind als solche, die auf d0r freibleibenden Seite des Atoms 
beharren. Wenn auch die chemische Bindung durch die zwischen den Atomen hegenden 
Elektronenpaare bewirkt wird, so liegt doch kein Grund vor, anzunehmen, daß ein prinzipieller 
Unterschied zwiaohen solchen eingeklemmten Elektronenpaaren und nur einseitig angelagerten 
besteht. Letztere können durchaus gleiohmäßig in eingelagerte übergehen. So entsteht^) aus dem 
vier freie Paare tragenden Nitrid-Ion N durch Eestlegnng des einen Paares mittels 
emes Wasserstoffatoms das Imid-Ion, durch Eestlegung zweier Paare durch zwei Wasser- 
stoSatome das Amid-Ion, durch drei das Ammoniak, durch vier schließlich das Am- 


monium-Ion* 




■ H ■ 
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:N: 

— 

:N:H 
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H:N:H 
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§ 85. Anwendung der Oktett-Theorie. Die Erfolge der Oktett-Theorie dürften in 
der organischen Chemie am bedeutendsten geworden sein (vgl. Eap. VIII). Der 
Übersichthclikeit halber aber sei zunächst an anorganischen Beispielen dargelegt, 
wie man nicht nur überall Oktetts herauskonstruieren kann, sondern welche 
Vorteile deren Annahme bietet. Dies hat zuerst J. Langmtjib®) in eindringlicher 
Weise gezeigt: 

Stickstoffoxyde. Die verschiedenen Oxyde des Stickstofis, die man früher 
mit dessen wechselnder „Valenz“ erklärt hat, lassen sich unter Berucksichtigiing 
stets derselben Zahl von Außenelektronen m Oktettgruppierung leicht 
darsteUen. Zur Erzielung von Elektronenpaaren müssen in StiokstofEsauerstoff- 
verbmdungen immer zwei Stickstofiatome vorhanden sein, denn der Sauerstoff 
hat eme gerade Anzahl von Elektronen in der Außenschale (6), der Stickstoff 
aber eine ungerade (5). Die Verbindungen müssen also die Eormel NgOx besitzen. 

Stickoxydul, Ist x-1, so ist die Eormel N-N*-0 oder N“0*=Nj (jeder 
Strich entspricht emem gemeinschaftlichen Elektronenpaar, einer Kovalenz). 
K» 0 = N entspricht im Bau der folgenden Anordnung : 


A A A A 


\N 

A- 

60 
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60 
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5o 




Pig. 37. Stackoxydul, NjO 


Lhwib, Trans. Earaday Soo. 10, 462 (1923). - ®) J. Am Soo 41, 868, 1643 (1919); 
42, 274, (1920). 
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Stickstof ftrioxyd, Fux NjOg gestattet die Oktett-Theorie die drei Strukturen 

0 

0-N-0-N=0 O-N-O-N-O O-N-N-0 

1. 2 . 3. 

In Anbetracht des leichten Zerfalls in NOg und NO ist die dritte Formel die 
wahrscheinlichste. Die tiefblaue Farbe deutet auf lockere Elektronen, somit wohl 
auf Tautomerie der ersten und dritten Formel, wie dies Fig. 38 zeigt. Wenn ein 
Elektronenpaar bei a zusammengehalten wird, haben wir Formel 3, wird es bei b zu- 
sammengehalten, so liegt Formel 
1 vor. Die Figur 38 zeigt viel bes- 
ser als die alte Valenzformel, daß 
das mittlere Sauerstoff atom Be- 
ziehungen zu einem oder zu b ei- 
d e n Stickstoff atomen habenkann . 

Im Stickstofftetroxyd, 

N 2 O 4 (Fig. 39), hat das hinzutre- 
tende Sauerstoffatom das Molekül 
zur Tautomerie unfähig gemacht, 
daher ist die Verbindung farblos 
Jedoch besteht noch die Tendenz 
zum Zerfall in zwei Teile, wie die 
gestrichelte Linie anzeigt 

Fig. 40 schließlich stellt das 
Stickstoffpentoxyd, NgOß, 
dar. Büenn sind kerne lockeren 
Elektronen, die Verbmdimg ist 
daher farblos. Die Abspaltbarkeit 
des Sauerstoffs unter Hinterlas- 
sung von N 2 O 4 geschieht wie durch 
gestrichelte Limen angedeutet. 

N 20 e imd NgO^ können zu- 
folge der Oktett-Theone nicht exi- 
stieren, wenigstens nicht, wenn 
man Kovalenz unter gemein- 
schafthcher Bmdung von Elek- 
tronenpaaren anmmmt. Gemäß 
der Kovalenzgleichung auf S 108 
würde der Wert für p so groß 
werden (9 bzw. 10), daß mcht 
genug Elektronen vorhanden wa- 
ren, die Paare zu bilden, es sei 
denn, daß Eingstruktur im Sinne 
von 0 =N— 0 — 0 — N = 0 ange- 



nommen wurae. 
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Daß sicli Stickstoffmonoxyd, NO, nur bei Annahme ein elektronischer Bin- 
dung oder mit der Tetraederstruktur des Stickstoffs deuten läßt, wurde schon er- 
wähnt. 

Kohlendioxyd und Siliciumdioxyd können eine Oktettkonfiguration 
zeigen, welche der oben angegebenen für N 2 O entspricht. Denn da Kohlenstoff und 
Silicium je 4 Außenelektronen, Sauerstoff deren sechs besitzt, so hat das Molekül 
CO 2 bzw. SiOg deren im ganzen 16, wie NgO. Der Bau des OOg ist auch in der Tat 
analog dem des NgO anzunehmen (vgl Fig. 45, S. 128), aber beim SiOg treten dadurch 
Komplikationen ein, daß das Siliciumatom viel voluminöser ist als das Sauerstoff- 
atom, da es eme Elektronenschale mehr besitzt. Deshalb wird sein Kern die Außen- 
elektronen weniger festhalten und sie werden sich mehr zum Sauerstoff hinneigen; 

sein elektrisches Außenfeld wird 
gedehnt und dadurch der Anlage- 
rung weiterer Moleküle zugänglich 
gemacht. Hierdurch entsteht die 
Polymerisation der SiOg-Mole- 
küle und ihre schwierige Trennbar- 
keit durch Hitze. 

Für das Kohlendioxyd zieht 
übrigens W. Madelung^) außer der 
Formuherung nach der Oktett- 
Theorie (Formell ) noch eine solche 
in Frage, bei der das Kohlenstoff- 
atom mit einer geringeren An- 
zahl von Elektronen als acht in 
Verbindung steht, z. B die For- 
mel II , in der sich der Kohlen- 
stoff in einem Quartett befindet. 
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Eig. 40. Stiokstot^entoxyd, NgOg 


1. 0:0:0 


II. : 0:0:0: 


Diese Formel scheint ihm den Vorzug zu verdienen, weü m ihr die Elektronenhulle 
des Sauerstoffs eine wemger starke Verzerrung erleidet als in I., weil ferner eine 
Oktettformulierung des Kohlenstoffs bei Verbmdungen mit dreifacher Bindung, 
wie Acetylen, noch schwieriger ist und schließhch, weil angebhch bei Verbmdungen 
des Bors, die denen des Kohlenstoffs ja recht ä hnli ch sind, eine der Formel I. ent- 
sprechende Elektronenkonstitution nicht formuhert werden könne. 

Für die Oktettvalenzformeln des Phosphors und seiner Verbindungen seien 
nur einige Beispiele in den Figuren 41 bis 43 wiedergegeben (Lanomuib), die wohl 
ohne weiteres verständlich sind. 

Langätdibs Oktettformel für Schwefe 1, Ss, ist nicht sehr uberzeugend. Die 
Formeln der anderen Elemente der ersten beiden Perioden ergeben eich jedoch als 
sehr einfach, ebenso diejemgen ihrer einfacheren Verbindungen. In den langen 
Perioden lassen sich dagegen die Formeln der Verbindungen öfters nicht ohne 


1) J pr. Ch 111 , 108 (1926). 
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weiteres nach der Oktettvalenztheorie deuten ; z. B. enthalten Verbindungen des 
Chroms, Mangans, Eisens und Kobalts zuweilen ungerade Anzahlen von 
Elektronen, die sich also nicht zu Paaren vereinigen lassen^). Dies hängt vielleicht 
mit der wechselnden Valenz dieser Elemente zusammen, für die Lanqmuir die 



/I ft 



Fig 42 Metaphoaphorsäure, HPOj 


fj 



Erklärung gibt, daß sich gewisse Elektronen aus der äußersten Schale in eine nicht 
ganz erfüllte innere zurückziehen können. Die Oktett-Theorie rechnet aber nur mit 

Durch eine etwas andere Anordnung der Elektronen im Atom vermeidet C. Bubt, J. 
Am. Soo. 48, 1602 (1921), auch diese Schwierigkeit Em näheres Emgehen auf diese Atomstruktur- 
fragen ist hier nicht möglich, wed ein direkter Zusammenhang imt der Valenzfrage mcht 
besteht. Das Versagen der ursprünglichen LANGMUTRSohen Theorie bei den Verbmdungen der 
Schwermetalle wird übrigens auch von S Miall, Chem Age 6, 7 (1922), betont 
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den in der äußeren Soiale verfügbaren Elektronen. Tm-m erbm ist in den boberen 
Oxydationsstufen dieser Metalle Oktettanordnung möglicb ; aber die Oktett- Theorie 
fdbrt hier zu etwas gezwungenen Annabmen. 

Vorscbläge für die Verteilung der Elektronen in versobiedenartigen Verbin- 
dungen, wie Cbloriden, Oxyden, Carbonaten, Nitraten, Sulfaten, Percbloraten, Sul- 
fiten, Nitriten vgl. auch J. J. Thomson^). 

§ 86. Oktett-TbeoriederMetallcarbonyle. AucbimEeicbederKoordinations- 
verbindungen sobeint dieBetracbtung der Elektronenstruktur für die Betätigung 
der Nebenvalenz Ausbboke zu erofbien, die früher unverstandbebe Tatsachen er- 
klären. So kennt man als maximale Anlagerungsprodukte des Kohlenoxyds an 
Metalle die Verbindungen 

Co(CO)e, Ee(CO) 5 , (CO) 4 Co~Co(CO) 4 , Ni(C 0 ) 4 . 

Nimmt man an“), daß das Metall sich mit je zwei Elektronen jeder Carbonylgruppe 
paart, so versammelt es in jedem der obigen Ealle eme Elektronenbube um sich, 
die derjenigen des nächsthöheren Edelgases entspricht. In gleicher Weise läßt sich 
die Stabüitat der Verbmdungen des Ee^', Co"', Rh'", Pd"", Ir'" und Pt"" mit 
sechs Koordinationsgbedem erklären. Ln [Co(NH 3 )e]G 3 und [PtClgJKj, z B. ergibt 
die Zuzählung von 12 Elektronen (6 Dublette) zu denen des Metalls die Gesamtzahl 
von 36 bzw. 86 Elektronen, d. h. die dem Krypton bzw. dem Niton zukommende 
Zahl. Es muß jedoch hier bemerkt werden, daß bei allen hexamminbLldenden Me- 
tallen der linken Hälfte des periodischen Systems, und auch bei vielen, selbst 
starken Arnnunbildnem, wie Cr"', eine Aufrundung zur Edelgassohale bei der 
Ammoniakanlagerung mcht statthat Ob die Koordmationsverbmdungen dieser Art 
durch Elektronenbmdung bedingt sind, dürfte durchaus mcht erwiesen seiu. 

Weitgehende Übereinstimmung mit den Gedanken Lanqmuibs über die Met all- 
es rbonyle zeigen die mehr ms emzelne gehenden Ausführungen von A. A. Blan- 
OHABD und W. L Gillilanij®), die em genaues Bild der Kovalenzformeln dieser 
Verbindungen aufzeichnen (Eig. 44). 

In diesen bedeutet der Punkt im Zentrum des Achtecks die Projektion eines 
Elektronenpaares in der polaren Achse. Die Ecken sind die Projektionen der acht 
seitbchen Elektronenpaare einer Außenschale von 18 Elektronen des Metallatoms. 
Die Zahlen bedeuten die Außenelektronen im unverbundenen Atom. In allen 
Eallen ist die Gesamtzahl der Elektronen gleich der Summe dieser Außenelektronen, 
und es wird so eine elektrostatisch gesättigte Struktur erreicht Die Elektronen- 
anordnung um jedes Metall entspricht stets einer 18-Schale, die acht Seitenpaare 
sind stets mit Carbonylgruppen verbunden. Wo notig, sind deren Oktetts mit- 
einander verbunden, so daß wieder die Oktettstruktur erhalten bleibt. 

Diese Anordnung macht die Außenstruktur der Moleküle edelgasahnlich und 
erklärt ihre Beständigkeit, wie auch ihre Elüchtigkeit. Die Gesaratelektronenstruk- 
tur um alle Metallatome ist ganz gleichartig : 

(Fe2ß2-8-8)18 (C027 2-8-8)18 (Ni.282-8-8)18 (Mo, 22-8-18) 18 

1) J, jFra nklm Inst. 196, 764 (1923) — Laitomuie, Science 1021, 65 — ®) J, Am Soc. 
48, 880 (1926). 
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Die Verbindungen werden so vollkommen als Kovalenzverbindimgen wieder- 
regeben, womit ihre chemischen Eigenschaften in bestem Einklang stehen. Kein 
i.tom hat Elektronen abgegeben, die Verbindungsbildung wird ausschheßlich da- 
lurch erreicht, daß Elektronen der Nachbaratome miteinander Paare bilden. 

§ 37. Kovalenz beim Wasserstoft. Während also die Atome aller Arten von 
Elektronen 0 kt et ts umgeben sind, macht der Wasserstoff, was wohl zu be- 
uerken, ist, hiervon eine Auanahme; er bildet niemals Oktetts. Wenn sieh z. B. 
Q der Verbiudung HCl die 7 Elektronen des Chlors durch das WasserstofEelektron 
um Oktett ergänzen, so bleibt 
[er Wasserstoffkern frei, 
lelleicht ist er mit zwei odtr 
ait vier Elektronen des Chlor- 
ktetts m näherer Berührung, 
her das Zentrum emer Elek- 
conengruppe bildet er nicht. 

Ibenso kann bei der Büdung 
es Wassers nur ein Oktett 
utstehen, das sich um das 0- 
.tom herum versammelt, ob- 
ohl diese Verbindung drei 
tome enthalt, bildet sie also 
ur ein geschlossenes Elektro- 
engebilde. Einzig der Wasser- 
■ofE ist imstande, so oktettlos 
1 existieren. 

Es ist aber, wie TnoaiAS M. 

OWEY^) betont, beim Wasser- 
ofE oft nicht ohne weiteres zu 
itscheiden, ob seine Biudung 
ilar oder unpolar ist, d h ob 
■ mit keinem oder mit zwei 
lektronen gebunden ist. Den 
luorwasserstoff z. B., 

:F:, kann man als unpolar ansehen, wenn man die beiden zwischen H und E 
ehenden Elektronen als gemein schafthche betrachtet, man kann ihn aber auch 
s polar auf fassen, wenn man das Eormelbild in H und ; F; trennt, die Elektronen 

30 dem Fluor überweist. Im ersten Fall trüge der Wasserstoff noch zwei Elek- 
onen, und die Formel wäre nach alter Schreibweise H— F, im zweiten Fall hatte 
ls Wassers tofEatom em Elektron an das Fluoratom abgegeben und die Formel 
ire H'^F“. In Wahrheit kann man wohl auf das HE-Molekul beide Betrach - 
ngsweisen mit gleichem Recht anwenden. Diese einzigartige Natur des Wasser- 
Dffs macht es verstandhch, daß ein Streit auftreten konnte, ob man ihn den 





Fig. 44 Metallcarbonyle 
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Alkftlmnetalleii oder den Halogenen znordnen solle; seine Valenz ist alkaliartig, 
wenn man die polare Natur seiner Bmdbarkeit bevorzugt, dagegen balogenartig, 
wenn er in unpolaren, z. B. Koblenstoffverbmdungen sieb befindet. 

Die besondere Valenzart des WasserstofEs bangt ferner damit zusammen, daß 
das vom Valenzelektron befreite Atom einen nackten positiven Kern darstellt, der 
sieb leiebt mit jedem Elektronenpaar aueb einer neutralen Kombination ver- 
kuppeln kann; wahrend andere von Valenzelektronen befreite Atome, die ja immer 
noeb fliueu Mantel von Elektronen um sieb haben, hierzu nicht imstande sind. So 
erklärt sieb die Tatsache, daß vorübergehend sogar ein Neonbydrid, NeH"^ oder 

:Ne;H auftreten kann. So erklärt sich ferner die j'etzt vielfach erwiesene Tatsache, 

daß in Lösungen von Säuren das Wasserstofbon mebt frei, sondern an Wasser ge- 
bunden vorhanden ist, im Sinne von 

H H 

B.+:Ö: :;± H:Ö: 

H H 

so daß sich z. B. die Dissoziation der Salzsäure mebt als HCl H"^ + Cl~, sondern 
als HCl -f OHg OHa"^ -1- Cl~ darstellt. Im Sinne der Kovalenz muß man sogar 
den Wasserstoff als zweiwertig betrachten, wie man von vierwertigem Sauerstoff 
schon lange gesprochen hat. Denn Eormeln wie KHEg lassen sich nur deuten ge- 
mäß dem Schema 

:E:H:E: oder [EtH+E^, 

mdem das Wasserstoffatom em Elektron einem Eluoratom übertragen hat und der 
verbleibende positive Kern nun auch an emem Elektronenpaar eines zweiten Eluor- 
lons zu haften vermag. Es heißt das übrigens mebt viel anderes, als daß die Ko- 
ordinationszahl des Wasserstofis zwei ist (vgl. S. 131). Eur Karbonsäuren 

E-C\ 

gebracht und auch Poljmierisationsprodukte, wie die bimolekulare Essigsäure, 

finden so eine ungezwungene Konstitutionsdeutung. Lowey fuhrt noch eme ganze 
Reihe verschiedenartiger Tatsachen aus der organischen Chemie an, welche durch 
diese Art der Wasserstoffbindung eme plausible Erklärung finden. 

Tautomerieerscheinungen bei Säuren erklären sich, wie Lbwis^) ausfuhrt, 
sehr leicht daraus, daß der Wasserstoff mit semen zwei Elektronen sich überall da 
anklammern kann, wo ein Elektronenpaar fehlt. Betrachtet man die Elektronen- 
struktur des Cyanions (I.) sowie die des Nitritions (II.), so ist ohne weiteres 
ersichtlich, daß die Derivate dieser Ionen in je zwei verschiedenen Eormen Vor- 
kommen können, weil sich bei der Bildung der Säuren der Wasserstoff ebensogut 
an das C- wie an das N-Atom des CN-Restes anlagern kaim, damit die Verbindungen 

") Trans. Baraday Soo. le, 462 (1023). 
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HCN oder CNH bildend. Auch in dem ONO-Eeste steten verschiedene Elektronen- 
paare an verschiedenen Atomen für die Anlagerung zur Verfügung : 

I. L:C:i;:N:r H. [:0,:;:N:Ö:]- 

§ 38. Kovalenz bei Edelgasen. Bei den Edelgasen sollte die Bildung von Ko- 
valenzverbindungen möglich sein, indem sich an ihre abgeschlossene Elektronen- 
htdle Atome anlagem, die noch Elektronen zur Ergänzung brauchen. Vielleicht 
liegen solche Kovalenzverbinduuugen in den „Heliden“ vor, Verbindungen, welche 
das Hehum mit verschiedenen Elementen, wie Quecksilber, Jod, Schwefel und 
Phosphor imter der Einwirkung von Glimmentladungen oder bei Elektronen- 
bombardement bilden^). Immerhin ist es auch möglich, daß diese Verbindungen 
Elektrovalenzverbindungen darstellen (vgl. unten) , m Anbetracht der Formel des 
Quecksüberhelides, HgHe^o, ist dies aber unwahrscheinlich. Bereits Skä.upy“) hatte 
die Möghohkeit der Bildung kovalenter Verbindungen bei Edelgasen vorausgesehen, 
besonders solcher mit SauerstofE imd den Halogenen; ihr Ausbleiben hatte er auf 
die hohe Affinität der Atome dieser Elemente gegen ihresgleichen zuiückgeführt. 
Andeutungen für die Möglichkeit der Valenzbetätigung der Edelgase findet sich, 
außer in der Hydratbddung und Wasserlöslichkeit, auch noch in der Größe der 
VAN DER WAALSschen Konstante a^), sowie im Auftreten gewisser Banden im 
Spektrum^). 

Die bekanntesten Verbmdungen der Edelgase sind deren Hydrate. Diese kön- 
nen aber, wenigstens bezughch des Sauerstoffs, keine Kovalenzverbmdungen sein, 
da ]a dieser im angelagerten Wassermolekül an sich schon ein abgeschlossenes 
Oktett besitzt. Die Vereinigung erfolgt hier, wenn nicht durch Vermittelung des 
Wasserstoffs, jedenfalls auf Grund der Kraftfelder, die unter Mitwirkung der 
positiven Kerne und der umgebenden Elektronen sich bis an den äußeren Eand 
des Atoms wölben. Alle Edelgase, mit Ausnahme des Heli ums , liefern solche 
Hydrate, und zwar steigt deren Beständigkeit mit zimehmender Kernladungszahl 
des Atoms. Die Menge der angelagerten Wassermoleküle ist wohl sterisch bedingt; 
beim Argon soU sie 4—5, beim Krypton 5, beim Xenon 6 oder 7 Moleküle betragen. 

Elektrovalenzverbindungen können die Edelgase naturhch ohne weiteres 
mcht bilden, da ihre Elektronenhüllen schon an sich den stabilen Zustand besitzen. 
Dagegen wären solche denkbar, wenn die Edelgase trotzdem irgendwie genötigt 
werden konnten, Elektronen aufzunehmen oder abzugeben. Die Aufnahme von 
Elektronen schemt nicht erfolgen zu können, die Edelgase können also memals 
elektronegativ fungieren. Es ist aber moghoh, ihnen Elektronen zu entziehen, 
und zwar um so leichter, je hoher ihre Atomnummer ist. Sie könnten sich dann also 
elektropositiv betätigen und würden wohl am leichtesten mit Fluor reagieren®). 
Ein solcher Elektronenentzug kann durch elektrische Anregung vorgenommen 
werden 

1) Mahlby, Nature 114, 861 (1924), llö, 337, 948 (1926); Joos, Naturw 18, 697 (1925), 
Boomee, Nature 116, 16 (1926), Pr. Roy. Soc. Ser. A 109, 198 (1926), Lind und Baedwbll, 
Soience 61, 344 (1926). - ®) Z. Phys. 3, 408 (1920) — ®) v. Antbopopf, Z Elektroch 26, 
269 (1919). — *) Gbslaoh, Materie, Elektrizität, Energie. Dresden 1928, 169 — ®) Kossbl, 
Ann. Phys (4) 49, 364 (1916) 
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Schließlicli muß darauf iungewieseu werden, daß niclit alle Formen des Heliums 
eine Valenzvorgängen unzugänglioie Elektronenhulle besitzen. Reaktionsunfabig 
ist das normale Helium (Parbelium), das emquantige, gekreuzte Elektroneu- 
babnen besitzt, aber mcht das sog. Orthohelium, das ein- und zweiquantige, 
komplanare Elektronenbaimen bat und wahrscbeinbcb äußerst reaktionsfähig ist, 
jedoch nur eme sehr kurze Lebensdauer besitzt^) , dies Orthohebum müßte elektro- 
positiv sein und dem Wasserstofi oder den Alkabmetallen ähneln, da es in seiner 
äußeren Bahn ein einziges Elektron tragt. 

§ 39. Die alte Valenz und die Kovalenz. Es ist sehr bemerkenswert, daß die 
„Valenz“ der Elemente in kemem inneren Zusammenhang zu der Anzahl der Elek- 
tronenpaare (Kovalenzen) steht, mit denen sie m den unpolaren Verbindungen zu- 
sammentreten Es mag dies zufällig hier imd da der Fall sein, z. B. im Kohlen- 
dioxyd, Fig. 45, wo der Kohlenstoß mit vier Elektronenpaaren am Sauerstoß 
haftet, und letzterer mit zwei solchen am Kohlenstoß. Aber z. B. bei den Oxyden 
des Stickstofis (S. 120) ist die Kovalenz in allen Fallen gleich vier. Man hat daher 
durchaus zu unterscheiden zwischen der Elektro valenz, als der Zahl, welche an- 
gibt, wieviel Elektronen zur Bildimg eines 
Oktetts aufgenommen oder abgegeben 
werden müssen, und der Kovalenz, d. h. 
der Zahl der bindenden Elektronenpaare, 
welche schließlich die Bindeflachen der 
Oktetts besetzen. Nur beim Kohlenstoff 
Kg. 45 Kohlendioxyd lat die Valeuzzahl mit der Kovalenzzahl iden- 

tisch. Aber mit Hilfe der Kovalenzen kann 
man auch solche Verbindungen formulieren, die, wie ClOg, NOg oder SoClg, mit 
den übhchen Valenzen der alten Theorie nicht gedeutet werden können. Inner- 
halb der ersten beiden Perioden erweist sich die maximale Kovalenzzahl übrigens 
als stets identisch mit der WERNERSchen Koordinationszahl, außer beim Si- 
hcium und SFg, wo die Koordinationszahl 6 vorliegt. Für Verbindungen mit der 
Koordinationszalil 6 ist mit den Oktetts nicht mehr auszukommen. Langmuir 
verzichtet hier auf Deutung durch Gruppierung der Elektronen und erklärt diese 
Koordinationsverbindungen durch elektrostatische Anziehung, also in nicht 
anderer Weise wie frühere Autoren — Uber die Beziehungen zwischen der alten 
Valenzzahl und der Zahl der Kovalenzen vgl. weiter S 131. 

la noch umfasaenderer Weise als Lnwis und LAiiGMxmt fuhrt J. J. ThomsonS) den Gedanken 
der Bindung durch Elektronenpaare nicht nur für die unpolaren, sondern auch für die 
polaren Verbindungen durch (vgL S. 146). Der Übergang zwischen beiden Arten wird da- 
durch noch deuthcher und der Vergleich der alten Bindestnchformeln mit den Zellenformeln 
noch übermohthcher Auch Thomson geht von der Ansicht aus, daß die Sättigung der Atome 
ureh Bddung von Zellen voUzogen wird, an deren Ecken acht Elektronen sitzen. Es ist 
dabei zu beachten, daß Thomsons Zellen nicht unbedingt Würfel sem müssen, sondern auch 
Polyeder von der S 146 wiedergegebenen Art, die auch Dreieoksfläohen besitzen, also 
auch die genieinsame Bmdung zweier Zellen durch drei Elektronen gestatten 

Wem bei der Verbmdungsbüdung nur eine Zelle entsteht, die Summe der Elektronen 
der Verbmdungskomponenten also nur acht beträgt (HCl. NH,), so ist die Zahl der von einem 

^) Ekanok und Knu-pino, Z. Phys. 1, 320 (1921). - Phü Mag. (6) 41, 631 (1921). 
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Atom aufnehmbaren bzw. von ibm zum ZeUbau beigesteuerten Elektronen gleich der alten 
Valenz. Entstehen aber zwei Zellen, so kann auch eine Elektronensumme, die nicht gleich 
acht ist, den Zellenbau vervollstdndigen. Liegen zwei Zellen mit emer Eläohe aneinander, die 
vier Elektronen trägt, so kann das ganze System mit Hilfe von zwölf Elektronen aufgebaut 
werden und wird dann dem Lurwissohen Modell des SauerstofEmoleküls (S. 117) gleichen: zwei 
Würfel berühren sich mit emer Fläche Dieser Fall wäre der Elektronenzahl nach möghch 
bei den Kombinationen: 

ONe, CFH, *COHa, CNHg, * 0 ^^.^, NgHa, NOH, NF, *Oa. 

Liegen jedoch die beiden Zellen mit einer Dreieoksfläohe anemander, so wären 13 Elek- 
tronen erforderhoh. Dies könnte emtreten bei: 

ObH, ONH, CFHg, OOHg, CNH*, OaHB, NNe, NFH, NOHj, NaHj, OF. 

Berühren sich sohließlioh beide Zellen mit emer Kante, so enthält der Bau 14 Elektronen, 
z B. in: 

CNeHj, *CFH3, »COH*, CNH5, »CaHe, NNeH, *NFHa, »NOHg, »NaH^. OFH, »OaHa, *Fa, ONe. 

Beobachtet wurden nur die mit einem Stern bezeichneten Verbmdungen Aneinander- 
lagerung von Dreieoksfächen findet also wohl nicht statt (vielleicht im Benzol?), demnach ist 
die Würfelform der Zelle wohl der von Thomsok noeh m Betracht gezogenen (S. 146) vor- 
zuziehen. Es existiert ferner keine der nach dem Schema mdgHohen Verbindungen der Edel- 
gase, offenbar deshalb, weil diese m sich bereits Aohterzellen bilden, die kerne merkhohe Gleioh- 
gewiohtsversohiebung ertragen. Die Theorie will auch moht behaupten, daß alle nach dem 
Bauschema denkbaren Verbmdungen wirklich existieren; sie will vielmehr den Bau der exi- 
stierenden erklären. 

Es ist ersichthch, daß die Aneinanderlagerung mittels Kante der sogenannten einfachen 
Bindung entspricht, diejemge mittels Viereoksfläohe der sogenannten doppelten. Die 
Kantenlagerung entspricht also dem alten Valenzstnoh, nach der neuen Valenzaufffwsung ist 
aber die Zahl der Bmdungen gleich der Anzahl von Elektronen, welche zwei Atome gemeinsam 
haben Die Zahlenausdrucke für beide Valenzauffaesungen sind durchaus verschieden^) 

Das alte, stnehartige Symbol der Valenz konnte etwa auch aus der Elektronenformel ab- 
gelesen werden, die N. Bohb®) dem Wasserstoffmolekül gibt, in dem bekannthoh die beiden 
Elektronen der emzelnen Atome in einer gemeinsamen Kreisbahn sich bewegen, deren Flache 
senkrecht auf der Verbmdungshnie der beiden positiven Kerne, also auf dem „Valenzstrioh“, 
liegt Aber schon beim Kohlenstoffatom versagt diese Anschauimg, die Bohb noch in fol- 
gender Art durohzufuhren versuchte' Die Konfiguration des Methans wird durch em reguläres 
Tetraeder dargestellt, in dessen Mitte der Kohlenstoffkem und m dessen Ecken die Wasser- 
stoffkeme sich befinden. Die chemischen Bmdungen bestehen dann aus vier Bahnen, in denen 
je zwei Elektronen um die vom Mittelpunkte nach den Eoken gerichteten Achsen kreisen. 
Die noch diesen führenden Achsen sollten also den Valenzrichtungen entsprechen, die Elek- 
tronen demnach die Rolle der Valenzen übernehmen Nun haben aber Dbbyh und Sohbbebb®) 
am Diamant nachgewiesen, daß die auf Grund der Annahme solcher Bahnen vorauszusehenden 

^) Eigentumhohe Wenigkeiten, die sich durch Veränderung der Atome auf chemischem 
Wege nicht erzielen lassen, finden sich bekannthoh bei elektrischen Strahlungsersohemungen. 
Diese stehen nun mit der Theorie vom Elektronenbau des Atoms ganz im Emklang. Es lassen 
eich kerne höheren positiven Wertigkeiten hervomifen, als durch Entfernung aller Außen- 
elektronen entstehen können, z. B. ist Wasserstoff nie hoher als einfach positiv geladen Fertige 
Moleküle können nur dann negative Ladungen aufnehmen, wenn ihre Bestandteile mittels 
Wurfelflaohen anemander gebunden smd, da dann noch Kantenverbmdung verbleibt, ehe das 
Molekül ganzheh zerfallt Auf diese Ausführungen Thomsons kann hier nur kurz hingewiesen 
werden 

2) Phil Mag (6) 26, 867 (1913). - ®) Phys Z. 19, 474 (1918). 
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Reflexionserscheinungen von Rontgenstrahlen nicht auftreten, und sie sohlossen daraus, „daß 
im Diamant nach Analogie mit dem Hj-Molekül gebildete Elektronenringe mcht existieren“. 
Daß die Bachtung der valenzbedmgenden Kraft, die durch den ,,Valenz8tnch“ wiedergegeben 
■wird, nicht von der Bahn eines Elektrons verursacht ■werden kann, wenn doch die Verkettung 
duroh mehrere Elektronen geschieht, ist nach dem Gesagten wohl verstandbch. 

Was die ,,Doppelbmdung“ anbetnfft, die ■wir nun als zweifach kovalen'te Bmdung (oder 
als einfach kovalente und einfach elek^trovalente, vgl S. 187) anzusehen haben, ■und die im 
ers^teren Falle im^ter Aneinanderlagerung zweier Würfelflächen von Oktetts sich vollzieht, 
so hatte bereits MoClhland’-) m ihr den Ausdruck einer Vereimgung von Elektronen auf einem 
gemeinsamen Hinge gesehen, jedoch geglaubt, daß sie nicht alle verfügbaren Elektronen um- 
fasse, woraus ihr ,, ungesättigter“ Charak'ter resul^tiere. Nach seiner Mem^ung bes^teht die Valenz- 
be^tä'tigung, die sich m der Bmdung freier Atome zu Molekülen äußert, in emem Hmaustre'ten 
je eines Elektrons eines Atoms von dessen äußerem Elektronenkreis auf emen noch weiteren 
ELreia, der Tim die Verbmdungslinie der beiden Atome gezogen ist. Die auf diesem Kreise schwin- 
genden Elektronen bilden das Band zwischen den beiden Atomen Ist die Verbmdung gesättigt, 
so en^thält der anfanghohe, äußere Kreis kem Elektron mehr, ist sie aber noch ■ungesättigt, so 
sind auf diesem Kreise noch Elektronen verfügbar In diesem Sinne ■wird die Kons^titu^tion des 
Äthylens durch das folgende Schema wiedergegeben, m dem a die Elektronen kreise versinn- 
bildlicht, die sich z^wischen C und H befinden, ß denjenigen z^wiaohen C und C, y schheßlioh den 
Kreis des den imgesattigten Charakter bedingenden Elektrons . 


H- a 

(c.| 

\ y 
H- a ß 


a .H 

1 -^ 
'a .H 


Diese Auffassung erklärt ganz gut, daß die ursprüngliche Stellung des Elektrons un freien Atom 
diejenige nach Eingang der Valenzbindung mcht s^tark beeinflußt (Gleichwertigkeit der vier 
H-Atome im NH^Cl). Sie läßt auch eme Erklärung dafür offen, warum ungesättigte Verbm- 
dnngen wie CH3 nicht beständig sind, dagegen solche -wie CgH^ bestehen . m letzteren handelt 
es sich um em Paar von Emzelelektronen, die sich gegenseitig wohl beemflussen, im CHg aber 
um ein m semer Aktivität nicht gehemmtes Emzelion. Es läßt sich ferner eme Erklärung für 
die Natur der Partialvalenz geben, auf die hier nur hmge^wiesen sei 

Auch V WmiTBKaa®) sieht die „doppelte Bmdung“ mcht als eine engere Bmdung der Atome 
im Sinne von >C<>C< an, also auch mcht als hervorgerufen duroh eine Aneinanderkettung 
derselben durch eme höhere Zahl von Elektronen als m der einfachen Bmdung Er sieht in 
ihr ■vielmehr die Folge emer oszillierendenBewegung der Atom k e r n e , bei der zwei V alenzen 
eines Atoms zwei solche emes Nachbaratoms abwechselnd sättigen oder zu sättigen versuchen 
Es müssen also hierbei alternierend freie Valenzen auftreten, und der Grad ihrer Wirksamkeit 
(Additionsfahigkeit, Liohtabsorption) ■wird von der Amphtude und Frequenz der Schwm- 
gungen abhangen, die -wiederum mit der Beweghohkeit des ganzen Moleküls zusammenhängt. 
Das Zustandekommen der Oszillationen stellt er sich vor als Folge der kombmierten Abstoßung 
der positiven Kerne und der Anziehimgskraft der „Valenzen“. Die Richtigkeit der Annahme 
der „Doppelbindung“ als Sohwmgungszustand der Atomkerne glaubt v Wbinbbko wahrschem- 
hoh gemacht durch folgende Tatsaohen: 

1. Auftreten der Doppelbindungen ist stets mit Aufnahme von Energie verbunden 

2 Bei Gegenwart von Doppelbmdungen ist das Molekularvolumen vergrößert 

3 Absorptionsspektra treten nur bei denjenigen organischen Verbmdungen auf, die 
Doppelbmdungen enthalten. 


1) Phil. Mag. (6) 29, 192 (1915), 30, 666 (1915) - ®) Ber 62, 928 (1919) 
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4 Intramolekulare Umlagerungen, und 5. WAimnirsolie Umkehrung sind an die 
Gegenwart von Doppelbindungen gebunden. 

6. Doppelbindungen zeigen emen erheblichen Einfluß auch auf die Lookerung der ihnen 
nakeliegenden Molekülgruppen u. a. m. Eme spezielle Durohfuhrong semer Theorie gibt er 
am Molekül dea Benzole. 

Zahlenbeziehung zwischen der Gesamtelektronenzahl eines Atoms und der- 
jenigen seiner Kovalenzen besteht, wie William A. Noyes^) ausfiihrt, insofern, 
als bei Verbindungen, die ausschließlich Kovalenzen enthalten, die Summe der 
„gememschaftlichen Elektronenpaare plus den nicht zwei Atomen gemeinschaft- 
hchen Elektronen gleich der Zahl der Valenzelektronen des betreffenden Atoms ist“. 
Im Ammoniak sind z. B. am Stickstoff zwei freie Einzelelektronen und drei Paare 
„gemeinschafthcher“ Elektronen, 


H :N: H 

H 


H :Ö: H 

#• 


entsprechend den fünf Valenzelektronen dieses Elementes. Ebenso sind im Wasser 
vier freie Elektronen und zwei gebundene Paare, entsprechend den sechs Valenz- 
elektronen dea SauerstojBfs. Daß ein Elektronenpaar in dieser Summe ein freies 
Emzelelektron vertritt, rührt natuihch daher, daß nur em Elektron dieses Paares 
aus dem in Frage kommenden Atom stammt. 

Die Anzahl von Kovalenzen, also von solchen Elektronenpaaren, die zwei 
Atomen gemeinsam sind, laßt sich somit aus den gewöhnlichen Formeln auch 
bei Kenntnis der Elektrovalenz der Atome nicht ohne weiteres ablesen. Ihre Be- 
rechnung gelingt aber nach J. Langmuir“) nach der Gleichung* 

— 2p bzw. p=-i'(8w — e). (1) 

Hierin bedeutet e die Zahl der m den Außenschalen sämtlicher Atome der Ver- 
bindung vorhandenen Elektronen, n bedeutet die Zahl der Oktetts und p diejenige 
der Kovalenzen. Im Kohlendioxyd z. B. (Fig. 46) ist w - 3; e ■= 4 + 2 x 6 = 16, 
daher p - 4. Für den FaU der Gegenwart von Wasserstoffatomen, die ja kerne 
Oktetts bilden, sondern nur in solche emtreten (vgl. S. 126), ist diese Gleichung zu 
verändern. Bezeichnet man die Gesamtzahl der Kovalenzen mit v, so wird 


V = p + jET®). 

Bedeuten C, N, 0 und 01 je eines der durch ihre Symbole wiedergegebenen 
Atome, so wird die Gleichung p *= — e) zu. 

2p = 8(0 + N + 0 -I- a) -(40 + 6N + 60 + 701 + H), 
bzw. nach Vereinfachung und Substitution in <= p + M’. 

2^; - 40 + 3N 20 + 01 H. 


Zur selben Gleichung kommt man nun auch, wenn man, der gewöhnlichen 
Valenztheorie folgend, die Valenzen von 0, N, 0 und 01 zu 4, 3, 2 und 1 ansetzt, 
d. h. gleich Abeggb Kontravalenzen. Der Faktor 2 in der letzten Gleichung rührt 
dann daher, daß man bei der Addition jede Bmdung doppelt zahlt, da man sie von 


1) Z phys. Ch 180, 323 (1927) - ®) J Am. Soc. 41, 868 (1919), 42, 274 (1920) 

®) Zur gleichen Eormel kommt spater, jedoch unabhängig von LAnoMtiiB, C. A. Knobe, 
Z anorg. Ch 129, 124 (1923). 
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jedem Atom ausgehen laßt. Die Formeln der gewöhnlichen Valenztheorie stehen also 
dann in Übereinstimmung mit denen der Oktett-Theorie, wenn man dem Wasser- 
stofE die Einheit der Valenz zuerteilt und diejenige jedes anderen Atoms gleich 
8 — E setzt, worin E die Anzahl der Außenelektronen des Atoms bedeutet. Es ent- 
steht jedoch überall da ein Unterschied in den Formeln der beiden Theorien, wo 
die gewöhnliche Theorie nicht die Kontravalenzen, sondern die anderen Va- 
lenzen in Rechnung setzt. 

Einige Beispiele dienen zur Erläuterung, der einige interessante Folgerungen angesohlossen 
werden: Ln Natriumohlorid. ist e -» 1 H- 7 = 8; es wird ein Oktett gebildet, folglich ergibt 
Gleichung (1) p -> 0. Es enstiert keine Kovalenz Es muß jedoch infolge der OktettbUdung 
das Chloratom positiv und das Katnumatom negativ geladen sein. Eherin sieht LAJcroMUiB 
den Beweis, daß die beiden Ionen durch ihre elektrostatiBohen Kräfte anemanderhaften, und 
nicht durch gemeinsame Elektronen. Denn als gemeinsame Elektronen kommen ihm nur 
Elektronenpaare (Kovalenz) in Betracht. Ein einzelnes Elektron hält er offenbar für un- 
fähig, zwei positiven Kernen anzugehdren. Es gibt also überhaupt kerne Natiiumohlondmolo- 
kule, sondern nur die Einzelionen, wie ja auch die KristaUaualyse durch Böntgenstrahlen im 
Nad keine Moleküle erkennen läßt. Wenn m Losung und m Dampfform diese Ionen paarweise 
auftreten, so geschieht dies nicht, weil die „Moleküle“ etwas anderes darstellen als die Summe 
der Ionen, sondern nur auf Grund der Wirkung elektrostatischer Anziehung, ohne weitere 
Veränderung, ohne daß Kovalenz anftritt. Es entspricht also hier die Valenz nicht der 
Zahl übergoführter Elektronen, sondern einer mit dieser Zahl nicht unbedingt 
identischen Einheitsmenge elektrostatischer Wirkung 

Ein anderes Beispiel bietet das Ammoniumchlorid Nach Gleichung (1) ist dann e = 16, 
M — 2, also p »= 0. Das N- und CI- Atom ist durch kein Elefctronenpaar mitemander verbunden 
Von den vier Wasserstoffkemen mögen sich drei an das Stiokstoffoktett und emer an das Chlor- 
oktett heften, mdem bei der Oktettbildung Stickstoff drei, Chlor aber eme negative Ladung 
aufnimmt Es entsteht so eine Kombmation von NHg und ElCl, der das Verhalten des Am- 
moniumohlonds bei höherer Temperatur entspricht. VieUeioht mag aber auch das Chlor infolge 
semer höheren negativen Belastung überhaupt kein Elektron mehr aufnehmen, so daß sich 
alle vier Wasserstoffatome dem Stickstoff zuordnen, der nun vier Elektronenpaare erhalt und 
so eme Konfiguration annimmt, die dem Kohlenstoff im Methan ahnhch ist, wahrend das Chlor 
als negatives Ion verbleibt Ammonium- und Chlonon haben so kerne Kovalenz gemeinsam, 
Stickstoff mit Wasserstoff dagegen deren vier, imd das Ammomumion ähnelt dem Methan- 
molekül, unterscheidet sich aber von ibm durch Ladung 

Wendet mau die Oktett-Theorie auf Atome an, deren Valenz moht gleich 8— E ist, so gestalten 
sich die so entstehenden Strukturformeln recht verschieden von denen der gewöhnlichen Va- 
lenztheoiie; eie entsprechen aber dem Verhalten der Verbmdungen recht gut und erklären 
auch gewisse Komplexverbmdungen, wie die Ammomumverbmdungen, ohne Zuhilfenahme 
besonderer Annahmen, die Weknees Theorie nötig hat. 

Nach der gewohnhohen Theorie imterscheiden sich die Valenzen eines Elementes, das ver- 
schiedene Valenzstufen besitzt, meist um zwei Stufen, nach der Oktett-Theorie um eine. Die 
erstere verlangt z B. m der Reihe HCIO, HdOg, HCIO3, HCIO4 die Bmdung jedes 0-Atoms 
durch eine Doppelbindung, die letztere durch eine Kovalenz. Die Elemente besitzen nach der 
Oktett-Theorie m ihren Verbindungen folgende Kovalenzzahlen- 
Edelgase, Alkalien, Erdalkalien- 0 

Kohlenstoff: 4. In einigen Ausnahmefällen (CaCj, Triphenyhnethyldenvate) 3 
Sauerstoff: 1 und 2, in Peroxyden: 3 
Fluor. 0 oder 1. 


§ 40. Kovalenz und Eigensohaften 
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Phosplior: meist 4, zuweilen 3, selten 0. 

Schwefel und Chlor: verschiedene Werte von 0 bis 4. 

Stickstoff : meist 3, in Verbindungen des sogenannten funfwertigen StickstofEs 4, in flinig eTi 
wenigen anderen Verbindungen; 2. Dazu ist speziell zu bemerken: 

§ 40. Kovalenz und Elgensohalten. Zum triko valenten Stickstoff. — Bei Annahme der 
Kovalenz 3 für Stickstoff sind clie gewöhnlichen Strukturformeln mit denen der Oktett-Theorie 
in ÜbereinstnumuTig, gemäß der obigen Gleichung 2v = 4C-|-3N-t-20-l-Cl-l-H. Die 
Oktett- Theorie gibt nun auch eine gute Erklärung für die stereochemisohen Verhältnisäe 
der Stiokstoffverbrndungen, wenn man Tetraederstruktur des Stiokstoffoktetts m Betracht 
zieht. Nimmt man die acht Oktettelektronen auf den Ecken eines Würfels an, so ist ihre paar- 
weise Wirkung, wie sie für Kovalenz verlangt wird, zwar denkbar, aber nicht so plausibel, als 
wenn man ]e zwei derselben zusammenrückt, so daß im ganzen em Tetraeder gebildet wird, an 
dessen Ecken ]e em solches Elektronenpaar steht. (Vgl. auch S. 117 ) Nimmt man die Moglioh- 
keit emes Überganges zwischen Würfel- und Tetraederstruktur an, so mag im tnkovalenten 
Stickstoff die Elektronenanordntmg die folgende sem: 

ri 



Eig. 46. Trikovalenter Stickstoff 


Drei Elektronenpaare, A, B, C, den drei Kovalonzen entsprechend, sind auf Tetraederecken 
gelegen, das vierte, D, auf Würfelecken. Die Isomerie der Aldoxime, Ketozime, Hydrazone, 
Diazoverbmdungen usw. ist durch diese sterische Anordnung gut erklärlich. Für die Nicht- 
emstenz isomerer Amme der Formel NRjRjRg wird von Länomutr ein Austausch der Stellung 
der tetraednsohen und der Würfeleckenelektronen verantworthoh gemacht. 

Zum tetrakovalenten Stickstoff. — In (CHg) 4 N*OH ist e — 40, n = 6, also p = 4; 
der Stickstoff ist tetrakovalent Wie beim Ammomumohlond das Chlor, so ist hier das Hydr- 
oxyl negatives Ion und ohne Elektronenbmdung mit dem AmmomumradikaL Daherder stark 
basische Charakter. Isomenen sollten wie beim vierwertigen Kohlenstoff Vorkommen, was ja 
auch der PaU ist. Auch das chemische Verhalten läßt sich auf Grund der Oktett-Theorie be- 
urteilen. So kommen theoretisch für das Ammoniumnitrat, das vier Kovalenzen enthalten soll, 
die folgenden Oktottformeln m Betracht: 


O 

a) NH4+[0-N = 0r 


O 

b) NH8-1-0 = N-0H 


c) 


H O 

HN-O-N-0 
H 


H OH 

d) HN-N-0 
H O 


In Form a) wurde die Verbindimg den Salztypus besitzen und hohen Schmelzpunkt haben, 
etwa wie KNOg Form b) entspricht der Möglichkeit der Dissoziation m Ammomak imd sol- 
petnge Säure Die Formen c) und d) smd mit der gewöhnbchen Volenztheone nicht verembar. 
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sie erklären aber möglicherweise den mederen Schmelzpunkt des Ammomummtrats, bzw. seinen 
tbermisohen Zerfall Dieser sollt© nach c) zu N=0=N, nach d) zu N=N=0 fuhren Die Kon- 
stitution des NjO wird aber nach der Oktett-Theorie durch N=N=0 besser wiedergegeben, des- 
halb ist d) wohl die dem geschmolzenen Ammoniunmitrat zukommende Form. — In ahnhoher 
Weise kann das schon bei 110° schmelzende Ammoniumazid am besten als 

H H 

hn-n-n=n 

H 

gedeutet werden. 

VieUeioht kann man mit Hilf e der Oktett-Theone den Unterschied zwischen dom leicht- 
schmelzenden Ammoniummtrat und dem moht unzersetzt schmelzenden Ammomumsulfat 
dadurch erklären, daß der Stickstoff im Nitrat-Ion einem Sauerstoffatom gegenüber eme 
doppelte Kovalenz zeigt, während im Sulfation alle vier Sauerstoffatome durch einfache 
Kovalenz nut dem Schwefelatom m Berührung stehen Die gewöhnhohe Valenztheone verlangt 
für beide Anionen doppelte Sauerstoffbmdung, ist also nicht imstande, solche Verschieden- 
heiten im Verhalten zu erklären. 

Zur Oktett-Theone beim Kohlenstoff. — Bei den Kohlenstoffverbindungen, 
deren Hauptelement keinen ausgesprochen elektnsohen Charakter hat, spielt es für die Elek- 
tronenverteilung eme genüge Rolle, ob dasselbe das positive Glied der Verbmdung bildet, wie 
im Tetrachlorkohlenstoff, oder das negative, wie im Methan Die oharaktenstisohe Eigenschaft 
positiver Elemente, Elektronen abzudrangen, und der negativen, solche anzuziehen, tritt beim 
Kohlenstoff nur wenig hervor. Derselbe hat im CCI4 seine Elektronen moht ganzhoh verloren 
und hat im CH 4 mcht neue gewoimen, sondern die Elektronen smd nur mehr oder wemger 
verschoben worden. Im Wasser dagegen, einer ausgesprochen heteropolaren Verbmdung, 
sind die Elektronen des Wasserstofife völlig auf den Sauerstoff iiberfuhrbar, so daß Ionen 
entstehen können. Zwischen dem Extrem der lonenbildung und des ganzhohen Mangels an 
Elektronenversohiebung sind beim Kohlenstoff aUe Zwischenstufen denkbar, teils infolge der 
Natur der vergesellschafteten Elemente selber, teils infolge von Induktion. Im Vergleich mit 
der Essigsäure ist z. B. die Chloressigsaure deshalb stärker, weil die Anziehimgakrait des Chlors 
für Elektronen sich bis zu dem lonisierbaren Wasserstoffatom induktiv fortpflanzt, wodurch 
ihm leichter Elektronen entzogen werden. Weitere Ausführungen hierüber vgl. Kap. VIII. 

Eme Anwendung der Oktett-Theone auf die Betrachtung organischer Reaktionen geben 
auch GBAirviLi.B A. Pbektns^) für die unsymmetrische Addition an die Doppelbmdung, sowie 
Howabd iBvruQ CoLE®) für die Dissoziation des Hexaphenyläthans Vor allem aber vgl die 
Anwendungen in Kap VIII. 

Oktett-Theorie der Sauren, Basen, Salze — Im Kaliumhydroxyd oder Banum- 
hydroxyd befinden sich nach der Oktett-Theone aus den gleichen Gründen wie S 132 für Na- 
triumchlorid angeführt, nur Ionen, auch m festem Zustande, es liegen kerne bmdenden Elek- 
tronenpaare (Kovalenzen) vor. Ebenso ist dos Tetramethylammonium-Radikal nur als Ion be- 
ständig; in ihm beteiligen sich nämlich die vier CHg-Gruppen an allen vier Elektrononpaaren 
des Stickstoffoktetts; daher bleibt auch hier kem Paar übng, durch welches der Sauerstoff 
gekettet werden konnte, es besteht keine Kovalenz Ähnhohes gilt für die Radikale der starken 
Basen (P(CH 3 ) 4 )OH und (S(CB[g)g)OH, Diese Körper sind also, obgleich Bosen, salzahnlich. 
Dagegen vermittelt im HCl-Molekul em Elektronenpaar die Bindung des Wasserstoffkoms 
mit dem Chlorkem, es hegt Kovalenz vor. Dementsprechend ist flüssiger Chlorwasserstoff 
Nichtleiter Bei Zutntt von Wasser wird die Kovalenz gelost, indem sich der Wasserstoffkeni 
des HCl einem Wassermolekul zuwendet und sich dem nichtgeketteten Elektronenpaar dos 

Philippine J. Science 10 , 646 (1921); C.-B 1923, I, 738 — Phihppine J. Science 
19, 681 (1921), C-B. 1924, I, 736. 
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Sauerstoffatoms ansobJießt, weU. der SauerstofEkem germgere positive Ladung hat als der Chlor- 
kem, also den H-Kem weniger abstdßt So werden die H-Eeme zu hydratisierten H-Ionen 
und das von ihnen verlassene Chlor bleibt ebenfalls als Ion in Lösung. Auoh die Oktett-Theone 
führt also zu der jetzt von vielen Seiten, besonders z. B. von A. BAntzsoh vertretenen Auf- 
fassung, daß die WasserstofEionen sieh in hydratisierter Form in Lösung befinden. 

Methan kann weder Säure noch Base sem. Wegen der Eieinheit der Ladung des Eohlen- 
stofEkems können die WasserstofiEkeme fest an ihn gebunden bleiben und nioht, wie die vom 
HCl, sich dem 0 des Wassers ansohließen. Methan hat daher keine Saureeigenschaft. Es hat 
aber auoh kerne basisohe, denn es kann aus Wa>8ser kein H mehr aufnehmen, weil bereits alle 
vier Elektronenpaare durh H besetzt smd. 

Säuren smd also naoh der Oktett-Theorie der Valenz Substanzen, deren Moleküle leioht 
WasserstofiEkeme abspalten, die nooh mcht als Ionen m ihnen präfomuert waren In Salzen da- 
gegen smd die Ionen bereits im festen Zustande vorgebüdet. 

LAJTGMtriB gibt nooh eme ganze Anzahl von Beispielen für Anwendungen der Oktett-Theorie, 
um Beziehungen zwisohen Eonstitution und ohemisohem Verhalten aufzuklären; deren An- 
führung würde jedooh hier zu weit führen Sehr interessant sind die physikalisohen Ver* 
gleiohe, welohe LA 2 TGKUiai) an Verbindungen aus verschiedenen Eomponenten, jedoch 
gleicher Oktettanordnung srnsteUt. Solche Verbindungen zeigen sich in physikalisoher 
Hmsioht häufi g sehr ähnlich, vor allem in kristallographisoher. Die „Eovalenz“ ist also für die 
sterischen Eigenschaften der Verbmdungen von besonderer Bedeutung. Gleiohe Anordnung der 
Oktette findet siohz. B. in den Verbmdungspaaren NaP— MgO; BlNg— EINCO, ENOg-SrCOj; 
NaHS 04 -CaHP 04 , MnSeO^, 2 Hj 0 -FeAs 04 , 2 HgO, die in der Tat weitgehende Isostene 
miteinander aufweisen. 

§ 41. Weitere Diskussion und Kritik der Oktett-Tkeorle. Die Lewis-Langmutr- 
sche Theorie ist von derjenigen Kosselb dadurch, unterschieden, daß sie gewisse 
Lokalisationen der Ladungen, sogar Bildung bestimmter sterischer Gebilde, 
annimmt, während Kossbl seine Schlüsse auf Grund der Annahme zieht, daß von 
einer Lokalisation der Ladungen abzusehen, dieselben vielmehr nur m ihrer 
Durohschmttswirkung zu betrachten smd, die an einer Stelle im Atominnern 
ihren Schwerpunkt hat. Die Oktett-Theorie geht also nooh über die Frage hinaus, 
ob überhaupt eine Bildung von Achterschalen möglich und somit die Vorbedin- 
gungen für die Verbindungsbildung gegeben sind. Sie sucht noch die Frage zu beant- 
worten, ob die EmzelbeBtandteüe selbständige Oktetts büden, oder ob sie sich 
nur mit ihren Elektronen an den Oktetts anderer Atome mitbeteüigen. Überall 
dort, wo nichts anderes geschieht, als daß im Sinne von Kossel Schalenauffüllung 
zur Achterzahl statthat, entstehen nach der Oktett-Theorie Ionen, d. h. hetero- 
polare Verbmdungen, deren Bestandteile durch elektrostatische Elrafte zusammen- 
gehalten werden. Überall dort aber, wo Mitbeteiligung der Atomelektronen an 
den Schalen anderer Atome dadurch stattfindet, daß die Bindung durch gemein- 
same Elektronen paare erfolgt (Kovalenz), entstehen Verbmdungen, die höchstens 
emen genngen polaren Charakter aufweisen. 

Hiergegen sind nun verschiedene Emwände erhoben worden. Derjenige von 
H. Ebmy^), daß es kein Blriterium dafür gibt, wann ein, zwei oder drei Elektronen- 
paare die Atombmdimg vermitteln und daß infolgedessen der Wülkür in der Deu- 
tung der chemischen Verbmdungen großer Spielraum gelassen -wird, ist ja für 


1) J. Am. Soo. 41, 1643 (1919). - Z. anorg. Ch 116, 266 (1921) 
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kompliziertere Verbmdxmgen wohl zutreffendj kann aber natiirhch nicht als Beweis 
für die Unrichtigkeit der Theorie angesehen werden (vgl übrigens S. 151), zu- 
mal Rbmy selbst eine Theorie der homöopolaren Bindung entwickelt (vgl. 
S. 159, 239), die der Oktett-Theorie sehr nahe steht. 

Eine Einschränkung, der die allgemeine Gültigkeit der Theorie von der Wurf el- 
konfiguxation der Elektronen, übrigens auch diejenige von Kossel imterhegt, ergibt 
sich, worauf E. Cur^) aufmerksam macht, aus der Tatsache, daß das Wasser- 
molekül nach den Erfahrungen vieler Physiker, wie Neenst, Dbbye, Rubens, 
Hettnbr^) und anderer, sowie auch der Chemiker®) mcht symmetrisch, em- 
achsig ist, sondern eine Dreiecksform besitzt. Cüy mmmt deshalb auch für den 
Sauerstofi die Tetraederform an, welche Lewis für den Kohlenstofi vorgeschla- 
gen hatte (vgl. S. 117). Treten dann die Wasserstofiatome an die Ecken des Te- 
traeders, so erklärt eich die Asymmetrie des Wassermoleküls leicht Es ähnelt dann 
einem Methanmolekül, dem zwei WasserstofEatome weggenommen sind. Ahnhch 
können dann auch die asymmetrischen Eigenschaften des Ammoniakmoleküls 
erklärt werden. Nun hat ja Lewis selbst für das StickstofEatom die Moghchkeit der 
Tetraederkonfiguration zugegeben. Diese auch auf das Sauerstofiatom auszu- 
dehnen, wird gerne zugelassen werden. 

Das hauptsächliche Bedenken, das gegen die LEWissche Theorie geäußert wer- 
den kann, ist, daß die Elektronenlage im Molekül starker festgelegt ist, als das 
BoHEsche AtommodeU es verlangt, nach dem eine vollkommen freie Beweghchkeit 
der Elektronen in EUipsenbahnen vorliegen soU. Damit würde eine so starre Lage, 
wie sie z. B. oben für das Sauerstofimolekül angenommen ist, nicht vereinbar sem, 
und aus diesem Grunde erkennt z. B 0. A. Knoee^) die Lswis-LANGMUiEsche 
Theorie nicht an. Lewis selbst hatte anfangs auf die Annahme der Lagestarrheit 
der Elektronen besonderen Wert gelegt (vgl. S. 114). Spater®) hat er dann semen 
Standpunkt geändert, indem er die BoBnsche Schwingungstheone akzeptiert und 
die fixierten Lagepunkte nur als Schwerpunkte dieser Schwingungen an- 
sieht. Mancherlei Versuche wurden trotzdem gemacht, sie in ihrer ursprünglichen 
Eorm zu retten. So hofft Loeing®), daß die Anwendung der EiNSTEiNschen Relati- 
vitätstheorie die vorhandenen Widerspruche losen wird, ohne aber den Weg dafür 
zu zeigen. Möglicherweise, ]edoch m noch mcht ersichtlicher Art, gelingt dies, wenn 
man annimmt, daß die Elektronen ihrerseits sehr Ideme Kreisbahnen beschreiben, 
wodurch magnetische Wirkungen entstehen (Magnetonen) ’) Schon Lewis, der 
die Gültigkeit des CouLOMBschen Gesetzes m den Dimensionen des Atoms bestritt, 
hatte es für mogbch gehalten, daß das Elektron nicht nur eine elektrische 
Ladung, sondern auch einen kleinen Magneten (Magneten) darstelle, also den 
Gesetzen der reinen elektrischen Ladung nicht gehorchen müsse, und daß daher 
die BoHEsche Anschauung®) nicht rein gültig sei®). Die genauere Darlegung dieser 

Z. Elektrooh. 27, 371 (1921). — Verh phys Ges. 1916, 166 - Vgl D Voe- 
LäNDEE, Phys Z. 21, 690 (1920). — ^) Z. anorg. Ch 120, 110 (1923). — ®) Trans Faraday 
Soc. 10,452 (1923) — ®) Chem N. 126, 273 (1923). — ’) Vgl. G. C. Evans, Pr Am Aoad 9, 
230, P Laueib, Trans Faraday Soo 20, 8 (1924). — ®) Vgl Paesons, Smithsonion Publica- 
tion 2371, Washington 1916 

®) Maetznet (Rov. Chim. pure appl 82, 239 (1921), C.-B. 1921, III, 860) sieht sogar über- 
haupt das Wesen der homoopolaren Bindung darin, daß sie neben der elektrischen stets noch 





§ 42. Die unpolare Bindung bei ÄTinabTne bewegter Elektronen 



Verlialtmsae ist im Ealuneii dieses Buclies niclit möglicli. Eine Stütze findet die 
Theorie von der Wüifelanordnung der Elektronen (oder ihrer Schwerpunkte) wohl 
in den Untersuchungen von Bobn" und L^nd^i^), welche auf rein physikalischem 
Wege, im Zusammenhang mit der Kompressibilität der Atome, eine solche An- 
ordnung nachweisen konnten. Wenn auch die Elektronen der Edelgase nicht in 
Würfelecken f estliegen, so bewegen sie sich doch wenigstens so, daß sie zuem- 
ander stets oder wenigstens häufig Würfelsymmetrie besitzen. 

Die Mehrzahl der Chemiker umgeht aber jetzt den Widerspruch zwischen der 
BoKRsohen und der ursprünglichen Lswisschen Auffassung dadurch, daß sie die 
Lswisschen Lagepunkte als Gleichgewichts- und Durchschnittslagen be- 
trachten und zulassen, daß die Elektronen selbst sich iu Oszülation oder Rotation 
in Ellipsen oder ÖASSiNischen Kurven befinden®). Es gilt dies auch für die mehreren 
Atomen gemeinsamen Elektronen®) Auch Lewis selber^) hat sich jetzt dieser 
Ansicht ausdrücklich angeschlossen. Daß aber hier noch ein ungeklärter Punkt 
bleibt, ist offensichtlich, denn das Lswissche Modell hat gerade auf Grund seiner 
Starrheit die größten Erfolge erzielt. 

§ 42. Die unpolare Bindung bei Annahme bewegter Blehtronen. Eimge Eor- 
scher haben sich über die Bewegung, welche die Elektronen in unpolaren Ver- 
bmdungen ausführen, genauere Vorstellungen gemacht, die dann zu einer näheren 
Charakterisierung dieser Verbindungen führen. Solche Vorstellungen entwickelt 
C. A. Knorr®). Im Endbild stellt sich dann trotz der Voraussetzung bewegter 
Elektronen eme beträchtliche Ähnlichkeit mit der LEWis-LANOMTHRsohen Formu- 
lierung heraus. Knorr nimmt, wie Lewis und Langmuir, an, daß in homöo- 
polaren Verbmdungen Elektronen mehreren Atomen gemeinsam angehören 
können. Wenn diese nun m Schwmgung befindlich smd, so kann die Schwingungs- 
ebene z.B auf der die beiden Atomkerne verbindenden Achse senkrecht stehen 


eine magnetische Bmdung besitze und glaubt den graduellen Unterschied zwischen den bei- 
den Bmdungsarten durch die verschiedene Große des magnetischen Effekts erklären zu können 
Daher soll es kommen, daß die polare Bmdung durch den stets gleichbleibenden Aufwand von 
96600 Coulomb gelöst werden kann, während die mehr oder weniger unpolare Bmdung ihrer 
Lösung emen verschiedenartigen WiderBtand(?) entgegensetze, weü sie aus zwei verschiedenen 
Effekten entsteht, emem magnetischen und einem elektrischen, die sich auch entgegen- 
wirken können. Der magnetische Effekt wird durch Entfernung der Bestandteüe oder Zwischen- 
lagerung emer dielektrischen Flüssigkeit viel stärker geschwächt als der elektrolytische, 
und bei genügender Schwächung kommt letzterer allem zur Geltung, die „koordmierte“ Valenz 
geht in die „elektrolytische“ über Durch Studium von Substitutionsvorgongen bei den ur- 
sprünghch koordmativen organischen Verbmdungen glaubt Mabttnbt feststellen zu können, 
unter welchen Umständen Atome am leichtesten vom koordimerten m den „elektrolytischen“ 
Zustand ubergehen, es sei das z B. für Wasserstoff der Fall, wenn sich elektronegaüve Atome 
m semer Nahe befinden, die erfahrungsgemäß seme Reaktionsfähigkeit erhöhen 

1) Verh. phys. Ges 20, 210, 230 (1918), Naturw. 7, 136 (1919) - ®) Vgl Maubiob L. 
HuaaiNS, J phys. Chem 26, 624 (1922). - ®) Vgl. Knokr, Z. onorg. Ch. 129, 110 (1923), 
Niessbn, Dissert Utrecht 1922; Ann Phys (4) 08, 177 (1924) (spezieU für H 2 +), Paum, Ann 
Phys (4) 68, 177 (1922), Campbell, Nature lll, 28, 569 (1923), Sidgwiok, ebendort 469; 
T. M. Lowby, Phil Mag. 47, 1022 (1924); W A. Noyes, J. Am. Soo. 80, 879(1917), Z. phys. 
Ch 130, 323 (1927), R H Fowleb, Trans Faraday Soc 19, 461 (1923), L. Paitlino, J. Am. 
Soc. 48, 1132 (1926), Q. T Mobgan, Chem Ind 43, 1070 (1924) - *) Trans Faraday Soc. 
19, 452 (1923). - ®) Z. anorg. Ch 129, 110 (1923). 
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(Fig. 47), -wie Bohb dies für das "Wasser stofimolekul angenommen hat, jedoch für 
andere Moleküle nicht zu bestätigen vermochte. Oder aber das Elektron kann m 
der gleichen Ebene, in der die beiden Atomkerne liegen, um den einen Atom- 
kern schwingen, im Extremfall radial, und dabei entweder sich dem andern 
nähern, ohne ihn zu umschließen (Fig 48), oder seine Elhpsenbahn auch um den 
zweiten Atomkern ziehen (Eig. 49). Diese letzte Bindungsart nennt Knobb „Atom- 

bindung“. Sie ist also dadurch 


/ \ 


\ 1 

KJ 


o 

+ 




Fig 48 

Polare Bindung nach. Knohb 


Fig. 47. 
Homöopolare 
Bindung nach 
Kkobb 


O 

+ 


V 


Fig. 49. 

jAtombindung“ nach Knobe 



ausgezeichnet, daß das Elektron 
zwei Atomkernen gleichzeitig an- 
gehört, während m der rein he- 
teropolaren ,,Ionenbindung“ das 
die Polarität bewirkende Elek- 
tron sich nur dem einen Atom 
angeschlossen hat. Zwischen bei 
den Bindungsarten sind natür- 
lich tlbergangsformen verschie- 
denster Art denkbar. 

Nimmt man nun z. B. für 
Methan, als dem Typus einer 
homöopolaren Verbmdung, an, 
daß das Elektron jedes "Wasser- 
stofiatoms gleichzeitig das Koh- 
lenstoffatom umkreist, während 
dies je ein Elektron bis über jedes 
^ Wasserstoffatom hinaussendet, so 

^ ergibt sich schematisch \ias Bild 

der Eig. 60, in dem jedoch nicht 
zum Ausdruck gebracht ist, daß 
die Wasserstoffatome an den Ek- 
ken eines Tetraeders angebracht 
sind. Man sieht jedoch, wie je- 
des Wasserstoffatom vermittels 
zweier Elektronen mit dem 
Kohlenstoff atom in "Verbindung 
stehen und kann die Formel vereinfacht durch Fig. 51 wiedergeben, in welcher 
die Striche nicht die Valenzen 

H 

II 

H = C = H 
u 

H 

Fig 61. 




Fig. 50. Methan nach Kkobb 


darstellen, sondern die exzentrischen Bahnen der Bindungselektronen, die bis über 
die Wasserstoffatome hinaus verlängert gedacht werden müssen. In dieser Formel 
smd die acht verfügbaren Valenzelektronen so verteilt, daß das Kohlenstoffatom 
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eine neonaxtige Hülle, jedes Wasserstofiatom aber eine beliumartige besitzt. Von 
Langmuies kubischem Modell unterscheidet sich die Fig. 50 nicht nur darin, daß 
sie den Bewegungen der Elektronen Eechnung tragt, sondern auch dadurch, daß 
sie den Wasserstofikernen eme bestimmte ElektronenhüUe zuschreibt. 

Es würde dadurch die von R. H. Fowlbr^) später aufgeworfene Frage eme 
Beantwortung finden, ob man auf Grimdlage der Theorie von den gememsamen 
Elektronenbahnen im Falle des Wasserstoffatoms überhaupt noch einen scharfen 
Unterschied zwischen Kovalenz und Elektrovalenz machen kann, wahrend ein 
solcher Unterschied sehr deuthch ist, wenn man den Elektronen eme Ruhelage 
bei den Atomkernen zuweist. In typischen Elektrovalenzverbindungen, wie Na'^Cl“, 
besteht, wie Fowxbr ausführt, ein Gleichgewicht der Anziehung und Abstoßung 
der Molekülteüe deshalb, weil die Auziehung der entgegengesetzt geladenen Ionen 
beschränkt wird durch die Abstoßung ihrer äußeren Teile, der Elektronenhüllen. 

+ + 

In Kovalenzverbindungen, wie X . H wiederum, besteht dies Gleichgewicht dadurch, 
daß die sich abstoßenden Kerne vom vermittelnden Elektronenpaar angezogen 
werden. Em solches System wird nach außen hm unpolar erscheinen. Bei Annahme 

von H X indessen ist das H von Elektronen gänzlich entblößt, wahrend X negativ 
ist; letzteres wird daher H nicht abstoßen, sondern in sich hineinzuziehen suchen, 
bis weiteres Eindringen durch den positiven Kern des H verhindert wird. Es werden 
somit die Elektronen von X ebenfalls dem H zugeordnet und es besteht kem deut- 
hcher Unterschied zwischen Elektrovalenz und Kovalenz, obgleich m einem Falle 
der X-Kern positiv, im anderen negativ angenommen wird; m beiden Fällen ge- 
hören die X-Elektronen auch zum H. Jedoch müssen sich die Bahnformen der 
Elektronen unterscheiden, j e nachdem, ob das Molekül ein elektrisches Moment hat 
oder nicht. Man kfl.Tm diesen Ausfuhrungen Fowlbrs durchaus beipflichten, die 
Verschiödenheit der Elektronenbahnen der beiden Typen nach der Anschauung 
Knorrs ist doch aber so außerordenthch, daß em scharfer Unterschied zwischen 
Kovalenz und Elektrovalenz auch bei Wasserstoffverbmdungen unbedingt an- 
erkannt werden muß. 

Erst recht besteht natürlich ein Unterschied in der Formulierung des HCl nach 
der Lawisschen Theorie und derjenigen BInorrs, worauf Linus Pauung^) be- 
sonders aufmerksam macht, der eme Anzahl von Molekülmodellen mit „dyna- 
mischer chemischer Bindung” diskutiert Bei Annahme solcher Bmdung kann HCl 

nicht durch das Lswiasche Symbol -CI: H wiedergegeben werden, denn dies wurde 
nicht andeuten, daß zwei Elektronen den Chlor- imd den Wasserstoffkern gemein- 
sam umkreisen. Beide Kerne liegen vielmehr innerhalb einer EUipse, auf welcher 
die verbindenden Elektronen rotieren. — 

Die folgenden Formeln Knorrs für Äthan, Tetramethylmethan oder Chlor sind 
ohne weiteres verständhch. Die Doppelstriche bringen zum Ausdruck, daß jedes 
Atom für sich durch stabile, edelgasahnhche Elektronengruppen umschlossen wird. 
Diese Elektronengruppen sind so ineinander verschränkt, daß die Oberfläche auch 


1) Trans. Paraday Soc 19, 404 (1923) — ®) J Am. Soo. 48, 1132 (1926). 
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des Gesamtmoleküls gewisse Syminetneeigenscliaften besitzt, welche, ähnlich wie 


H H 

H='i=(*3=H 

II II 


CHs 

II 

CHa=0=CH8 

II 


CH3 



bei den Edelgasen, bedingen, daB sich die Kraftwirkungen im Innern des Moleküls 
sehr weitgehend kompensieren und daher nach außen hin nur kleine Restbeträge 
wirksam werden. Solche Stoffe müssen sich also so verhalten, als ob dann keine 
Ionen, sondern neutrale Atome vorgebüdet waren. 

An eimgen Beispielen möge noch gezeigt werden, wie gut die KNOßRsohe Auf- 
fassung von der Valenzbindung mit den chemischen Tatsachen übereinstimmt. 
In den folgenden Eiguren bedeutet jeder Einzelstnch die Bahnrichtung eines Elek- 
trons und er muß bei „Atombindimg“, d. h. unpolarer Bindung, bis über die Atome 
hinaus verlängert gedacht werden, die er verbindet. 


H 

II 

Das Ammoniakmolekül H=|r= ist ein solches, das infolge der acht in ihm 

H 


tätigen Valenzelektronen edelgasähnliche Konfiguration besitzt. In ihm herrscht 
„Atombindung“, denn es ist (vgl. S. 150) fluchtig wie Methan, in flüssigem Zustande 
nichtleitend, und zeigt in seinen Derivaten geometrische IsomeriefaUe. Es kann 
aber, im Gegensatz zum Methan, ein weiteres Radikal durch Atombindung an- 
lagern, denn die Zahl der KoordinationssteUen des Stickstoffs (4) ist um 1 größer 
als die Zahl (3) der Elektronen, die es zur Bildung einer stabilen Elektronenkonflgu- 
ration auf nehmen muß. Ist dies Radikal aber em positives Atom, so findet dessen 
Elektron in der Konfiguration um den Stickstofi keinen Platz mehr und wird nach 
außen gedrängt, z. B. : 


N + H— ergibt 




Es entspricht so das Radikal {NH 4 )— in der Anordnimg der Elektronen an der 
Oberfläche einem AlkolimetaU imd das Ammoniumion einem Alkaliion, da ja 
die Wasserstoffkerne durch die Bahnen der Bmdungselektronen eingeschlossen 
werden. Von Bedeutung ist, daß die Atombindefahigkeit hier durch die Koordina- 
tionszahl begrenzt ist und zum Unterschied von der Wertigkeit von der Zahl 
der Elektronen an der Oberfläche des Moleküls unabhängig ist. Dementsprechend 
ist die Koordinationszahl auch keine periodische Funktion der Ordnungszahl 
Die spezielle Ähnlichkeit des Ammoniumions mit dem Kaliumion erklärt sich 
nach Linus Pauling aus dem „dynamischen Modell“ noch dadurch, daß in ihnen 
eine gleiche Anzahl von Elektronenniveaus besteht. Die Elektronengruppierung 
im Ammomakmolekul ähnelt derjenigen eines Neon- Atoms, in dem je ein Elek- 
tronenpaar des L-Niveaus des Stickstoffatoms einen Wasserstofikern mit umfaßt 
hat, wodurch es sich bis auf das M-Niveau (Argon-Niveau) ausdehnt und somit 
emem Kahumion ähnlich wird, das ja seinerseits Argonstruktur hat. So erklärt sich 
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die Ähnliclikeit der Kalium- imd Ammonmmsalze. Das statische Ammomnm- 

H 

modell H;N; H würde diese iÜinlichkeit mcht erklären, denn es hätte an seiner 



H 

Oberfläche die positiven WasserstofEkerne, während das Kahumion ; K ; daselbst 
Elektronen trägt. 

Als weiteres Beispiel für die Bindungs Verhältnisse nach Knobb seien die Diphe- 
nyljodoniumverhindungen angeführt: 



+ 


- 


+ 


J — 

— 

-»0 = H 


J- 

— 

-► J — 



L/i\ J 


LCeHg/' \J 


/l\. 


Diphenyljodoniumhydroxyd Diphenyl]odoniumjodid 


Das Jod besitzt sieben Valenzelektronen. Durch die beiden Phenylieste kommen 
noch zwei Valenzelektronen hinzu, es wird daher zwecks Erfüllung der Achter- 
schale eines nach außen geführt. Diese Formulierung zeigt besser als die alte 
(CgHg) 2 =J— > daß solche Reste ahnhche Eigenschaften haben müssen wie em- 
wertige Metalle. 

Von ähnlichem Standpunkt aus lassen sich die Verhältnisse bei der Ionisation 
von Kohlenstoffverbindungen erklären. Die drei valenzisomeren Formen 
von Triphenylmethyl gibt Ejstobr z. B. in jetzt wohl ohne weitere Erläuterung 
verstandhcher Weise wie folgt wieder. 


(C6Hg)3=C= 

Triphenylmethyl-Anion 


(CeH, 


6^3 


(CgH5)3=C- 


Triphenylmethyl-Kation Triphenylmethyl-Radikal 


Bei anorganischen Verbindungen sind Knobbs Formeln solchen Langmuibs for- 
mal sehr ähnlich. Aus den Formeln für die Salze der Chlorsäuren sieht man, 
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daß, wenn die Elektronenachterschale um das Chloratom herum erhalten bleiben 
soll, nicht mehr als vier Sauerstoffatome an dies herantreten können. Jede Chlor- 
SauerstofEbindung wird durch zwei Elektronen veranlaßt, es hegt also der früheren 
Schreibweise nach einfache, und nicht doppelte Bindung des Sauerstoffs vor Im 
Gegensatz zu diesen Salzen enthalten die Ester offenbar nur „Atombindungen“ 


11 


II 

0 

II 


11 


=0=C1'=0=CH3 

II II II 
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Audi die homogene Salzsaure enthalt nur Atombindungen, 


■ II ■ 

-C1=H 


L da sie 


sehr leicht flüchtig und praktisch nichtieitend ist, wie auch ihr Dipolmoment nur 
klem ist Ähnlich lassen sich zahlreiche Verbmdungen, z. B. des Sauerstofis, Schwe- 
fels, Stickstoffs, Phosphors u. a. m. formulieren, sofern die Koordinationszahl des 
Zentralatoms den Wert 4 mcht überschreitet. 

Bei höheren Komplexverbindungen schließlich ist ebenfalls das Vorliegen 
von „Atombindung“ wahrscheinlich. Denn sie zeigen häufig gerichtete Valenz- 
krafte, die, weil sie Schwingungsrichtungen entsprechen, die in polaren Ver- 
bindungen keine Eolle spielen, nur der „Atombmdung“ zukommen. Diese Richtung 
der Valenz äußert sich im Auftreten optischer und geometnscher Isomeriefälle 
sowie von Spannungen, im Pehlen elektrolytischer Dissoziation und häufig m Träg- 
heit bei Umsetzxmgen. 

Die von Knorr als Beispiel naher ausgeführte Valenzformel der Phosphor- 
molybdansaure mag zutreffend sem, ist aber etwas hypothetisch und ihre Dar- 
legung kann in Kürze mcht erfolgen. 

Knorrs Theone der „dynamischen Bindung“ ist neuerdings von Linus Pau- 
LiNO^) noch weiter durchdacht worden, und er hat ihre Anwendungsfähigkeit und 
die Tatsache, daß sie manche Erscheinungen besser erklärt, als die Annahme 
Lewis’ von der stabilen Elektronenlage durch eine Reihe von Beispielen erläutert 
(vgl S. 139f. die Betrachtungen über das HCl-Molekül und das NH 4 -Radikal). 
Obwohl Paulings Ausführungen etwas hypothetischen Charakter haben, so seien 
emige von ihnen doch hier angeführt, weil sie die Verwendungsfähigkeit der dyna- 
mischen Theone ausgezeichnet demonstrieren' 


Karbonate, Nitrate und Borate. - Für das COg-Biadikal ist von Huggins“) die Elek- 
tronenkonfignration I, von Lattmüb und Eodbbush®) die Konfiguration 11. vorgesohlagen 
worden Die dynamisohe Theone macht die Formel n wahraohemhch 



Es wird namhoh die Tendenz, eme größere Anzahl von Elektronen in Kreisbahnen zu bmden, 
gemäß der Reihenfolge F > 0 > N > C abnehmen, weil ]a das Fluor die Kernladung 7, das 
Kohlenstoffatom aber nur die Kernladung 4 besitzt*). Es halt nun in I. das Sauerstoffatom nur 
acht Elektronen, nämhoh vier gememsam mit dem Kohlenstoffatom und vier freie; der Kohlen- 
stoff aber hat deren zwölf, sämthoh gemei nsam mit den drei Sauerstoffatomen. In Formel II. 
dagegen kommen dem Kohlenstoffatom nur sechs Elektronen zu, dem Sauerstoff aber nach 
wie vor acht. Daß Kohlenstoff sechs Elektronen in besonders fester Form zu bmden vermag, 
ergibt Bich bekanntlich aus der Atomstruktur des Pentaerythrits C{CHaOH) 4 ®). - Die gleichen 
Überlegungen gelten für die Bindung m den Radikalen NOg und BOg; die Tendenz zur Büdung 
stabiler Bahnkonfigurationen mit sechs Elektronen durfte besonders bei Elementen mit ge- 
ringer Kernladung bestehen 


1) J Am Soc. 48, 1132 (1926) - 2) j Am Soo 44, 1841 (1922) - 3) J Am. Soo 
42, 1419 (1920). y J / 

*) PAunoTQ berücksichtigt aber mcht, daß der Wirkungsradius der Kernladung im Fluor- 
atom viel weiter hmausreioht als im Kohlenstoffatom. 

®) Huggins u Hendbioks, J. Am Soc. 48, 164 (1926). 
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Graphit und aromatische Verbindungen — Pur diejemgen Atome des Graphits, 
die m emer Ebene und m grdßtmoghoher Nähe zueinander liegen, mögen Elektronenbahnen 
anzunehmen sem, wie sie m Pig. 52 vorhegen, die auch die gleiohe Lage haben wie die Bahnen 
im COj-Ion Die Elektronen, welche m der zur Ebene des Papiers senkrechten Richtung schwin- 
gen, haben dagegen gestrecktere Bahnen und veranlassen die hohe Leitfähigkeit des Graphits. 
Die Atome, welche eie verbmden, smd auch weiter voneinander entfernt, wie die m der Papier- 
ebene durch Punkte angedeuteten. Hieraus ergibt eich auch em Benzolmodell mit dynamischer 
Elektronenannahme (Pig. 53) AUe sechs Kohlenstoffatome werden als m einer Ebene liegend 




Fig. 54. Naphthalm nach Pahleng 


angenommen, ebenso alle sechs Wssserstofikeme. Die benachbarten Kohlenstofiatome ebenso 
wie die Wasserstoff- imd Kohlenstoffatome smd durch kurze ElektroneneUipsen emgesohlossen, 
zwischen den m p-SteUung befindlichen C-Atomen aber sohwmgen Elektronen m längeren 
EUipsen Die ganze Anordnung ist so abgeschlossen wie em Edelgasatom, und daher rührt ihre 
bemerkenswerte Beständigkeit Die innere Symmetrie ist die denkbar höchste, Isomene zwischen 
o-Verbmdungen ist nicht denkbar Es besteht eme gewisse Ähnlichkeit mit der CLArrsschen 
Benzolformel Pur Naphthalin (Pig 54) imd Anthrazen werden von Paultno ähnliche 
Pormehi entwickelt. — Über eme recht ähnliche Anschauung vgl. übrigens R Müllee, S 177 
Die einfache Bindung wird nach Pattling bei homoopolaren Verbindungen durch em 
Elektronenpaar bewirkt, das beide Atomkerne umkreist Da die Bahnen ihrer Lage nach 
genohtet smd, so ist auch die Bmdung gerichtet Zwei Falle smd zu unterscheiden* Im homoo- 
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polaren Diamant Bind die Kohlenstoffatome mit vieren ihresgleiohen durch Paare von Elektronen 
umkreist; im ionischen ZnS aber, dessen Atomlagerung analog ist, ■werden die Ionen nicht 
durch Umkreisung verkn'Hpft. Insofern besteht eme scharfe Scheidung und mcht em allmah- 
lioher Übergang zwischen polaren und niohtpolaren Verbmdungen. 

Bei doppelter und dreifacher homöopolarer Bindung werden die beiden Atom- 
kerne von vier oder sechs Elektronenbahnen umkreist Der ungesättigte Charakter ist 
eine Folge der gegenseitigen Abstoßung der zwei oder drei Elektronenpaare 
in ihrer Bahn. 

Knorrs und Paulings Auafiihrungen gehen von der Ansicht aus, daß ein 
Elektron mehrere Kerne umkreisen kann. Nach N. V. Sidgwick^) ■wurden aber 
dabei Glebdde entstehen, die zeitweilig das elektrostatische Gleichgewicht verloren 
hä^tten Während ein Elektron zwei Atomkerne umkreist, muß es zeitweise in Stel- 
lungen kommen, in denen es den einen Atomkern mcht beemflußt, so daß dieser von 
dem gleichnamig geladenen anderen Atomkern abgestoßen werden müßte 
SiDGWiOK stellt daher eine Theorie auf, die die Lswissche These als Grundlage 
hat, daß unpolare Bmdung nur durch Elektronenpaare erfolgen könne. Auch er 
nimmt, wie Knorr, an, daß diese beiden Elektronen, welche die „mchtpolare“ 
Bindung vermitteln, eme Bahn besitzen, welche die beiden Atome, die sie Zu- 
sammenhalten, umkreist, also eme bmukleare Bahn. Aber die zwei Elektronen 
bewegen sich auf der Bahn symmetrisch zuemander, und es kann daher jederzeit 
jeder Atomkern von mindestens emem Elektron beeinflußt sein. Diese Theorie 
steht gut mit der Tatsache in Einklang, daß Verbmdungen mit eiufacher Bmdung, 
wie EEjXC— CXHg, keine Stellungsisomerie aufweisen, weil die Bmdung zwischen 
den beiden C-Atomen drehbar ist, wahrend Verbmdungen der Formel abC=Cba 
in zwei Isomeren Vorkommen, weil die zwei Elektronenpaare, die hier die Bmdung 
vermitteln, nicht in der gleichen Ebene sch-wingen. Auch die Erscheinungen der 
Ringspannung (Babter) laßt sich nach Sidgwick gut erklären 

Alle diese Theorien setzen voraus, daß die Elektronen die Kerne in Ellipsen 
umkreisen. Das ist aber mcht als sicher nachgewiesen und eme origmelle Theorie 
von Gilbert T Morgan®) hat eme andere Bewegungsform der Elektronen zur 
Grundlage, nämlich die auf sog CASSiNiachen Kurven. Hierbei ergibt sich der Über- 
gang von den polaren zu den impolaren Verbindungen in emer durchaus anderen 
und sehr beachtenswerten Weise. Die CASSiNische Kurve, meint Morgan, sei die 



Fig 66. Elektronenbahnen um zwei Atomkerne nach Mokoan 

J. obem. Soc. 128, 727 (1923), Trans. Faraday Soc 19, 469 (1912). - *) Chem. Ind 
48, 1070 (1924). 
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naturgemäße Bewegungsform der Elektronen. Diese Kurven werden duroh die 
Lemniskate in zwei Teile geteilt, einen inneren und einen äußeren, in Bahnen, die 
nur einen, und solche, die zwei Kerne umgeben. Bei unpolaren Verbindungen 
Hege im wesentlichen Bewegung m den äußeren Bahnen vor, bei polaren solche 
in den inneren. 

Haben die Kerne A und B verschiedene Ladung, so sind die beiden Hälften 
der Figur nicht symmetrisch. So werden z. B. im trockenen ChlorwasserstofE die 
Elektronenbahnen dem einen Atom näher verlaufen als dem anderen, daher die 
eine Mgurhälfte voluminöser sein. — Umkreisen eine größere Anzahl von Elektronen 
mehrere Atomkerne gememsam, wie dies bei doppelter Bindung der Fall ist, so 
soll dies in verschiedenen Ebenen geschehen, jedoch können einige so abgedrängt 
werden, daß sie dem einen Kern zufallen und es entstehen dann die „gemischten 
Doppelbindungen“ Lowrys (vgl. S. 178). Bei dreifacher Bindung (Kovalenz 
durch 6 Elektronen) bilden die 6 Doppelbahnen Winkel von 30“ miteinander, 
hegen sich also sehr nahe, wodurch sich die Eigenschaften dieser Bindungsform er- 
klären sollen. 

Die Verhältnisse werden an Beispielen, wie CrClg — ► [Cr(NH 3 ) 5 Cl]Cl 2 , oder dem 
Fall der echten und Pseudosäuren näher erläutert. Immer wird angenommen, daß 
bei nicht vorhandener lonisationsfähigkeit die Elektronenbahnen den äußeren 
CASSiNischen Kurven entsprechen, bei vorhandener aber den inneren. 

§ 48. Die unpolare Bindung bei Ruhelage der Elektronen. Die Mehrzahl der 
Chemiker und Physiker hat sich also dafür entschieden, die unpolare Bindung als 
durch bewegte Elektronen vermittelt anzusehen. Dennoch ist die Theorie von der 
Ruhelage der Elektronen im Molekül noch nicht völlig aufgegeben. Selbst Physiker 
vom Range eines J. J. Thomson^) glauben, daß die Elektronen die ihnen zugeschxie- 
benen Gleichgewichtslagen im allgemeinen wirklich annehmen, innehalten und dann 
festgehalten werden und nicht, wie andere Theorien dies voraussetzen, einen weiten 
Schwmgungsspielraum haben; denn m diesem Falle sollte das Atom viel unbestän- 
diger sein, als es wirklich ist, und es würde sich als „hoffnungslos verzwickt“ dar- 
stellen. Die Elektronen soUen sich daher überwiegend dort auf halten, wo die ab- 
stoßende Kraft von ihresgleichen und die anziehende des Atomkerns sich aus- 
gleichen Sie sind symmetnsch verteilt auf einer oder mehreren Kugelschalen, die 
den Kern umgeben. 

Unter dieser Voraussetzung kommt Thomson nochmals auf seine frühere 
Theorie (S. 92) zuruck, die ja mzwischen durch Kossel und Lewis in so bemerkens- 
werter Weise ausgebaut und erweitert worden war, und entwickelt nun ebenfalls 
in breiterer Form Ansichten, die denen der genannten Autoren sehr ähnlich sind, 
sie jedoch noch insofern weiterfuhren, als er die Möglichkeit des elektrostatischen 
Gleichgewichts in Achterschalen auch mathematisch begrenzt. Dabei wird die 
Valenzbetatigung nicht nur in Hinsicht der Valenz zahl selbst, sondern auch in Hin- 
sicht der Intensität bei der Erstreb ung dieser Valenzzahl abgeleitet. 

Thomson nimmt an, daß im Elektronengleichgewicht des Atoms eine ab- 
stoßende Kraft zwischen den Elektronen herrscht, die dem Quadrat der 

1) Phil. Mag (0) 41, ßlO (1921) 
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Entfernung umgekeliit proportional ist, liervorgeruien durch deren gleichnamige 
Ladung. Ferner besteht gleichzeitig eme anziehende Kraft zwischen Elektron 


und positivem Kern, welche durch 


ausgedrückt wird, worin r die Entfer- 


nung und c das elektrische Moment darsteUt. Ist r ähnlich c, so muß es einen Lage- 
punkt für das Elektron geben, wo die Anziehung gleich der Abstoßung wird, 
wo es also gerade festgehalten wird, wahrend es bei größerer Entfernung ange- 
zogen, bei kleinerer abgestoßen wird. 

Es gelingt ihm nun, die Große der abstoßenden Kraft durch die Nebenelektro- 
nen in einfacher Weise zu berechnen’-), die u. a., in Anbetracht der Anziehung durch 
den Kern, abhängig ist von dem Winkel , den die Verbindungshmen der Elektronen 
miteinander bilden. Bedeutet E die Große der Kernladung, e die Große der Elek- 
tronenladung, und n deren Anzahl, so ergibt sich bei Anordnung der Elektronen 
auf einem Kreise: 


w- 1 2 3 4 6 6 7 10 12 14 16 18 

Eje 0,70 0,76 1,58 3,10 4,76 7,32 14,2 24,48 38,9 68 83 116 

und bei Anordnung auf den Ecken eines regulären Vielflächners . 

%■= 1 2 3 4 6 8 12 20 

Eje 0,76 0,76 1,68 2,44 4,8 7,6 13 30 


Es bleibt also der Wert von jB/e unterhalb w, wenn in ebener Anordnung nicht 



mehr als fünf, und m sterischer Anordnung nicht mehr 
als acht Elektronen den Kern umgeben Wird n größer, 
BO vermögen die Elektronen nicht mehr von der Kern- 
ladung in Gleichgewichtszustand erhalten zu werden, und 
man sieht, daß diese Grenze beim Vielflächner bei der 
Elektronenzahl 8 nahezu erreicht ist, was ]a ganz den Er- 


Pig. 56 fahrungen entspricht. Diese Tatsache beherrscht die Struk- 


PöppLsoher Vielflächner tur der Atome und Molokiile und bestimmt den Zahlenwert, 


der als Valenz definiert wird. 


Dabei macht Thomson darauf aufmerksam, daß die stabilste Anordnung von 
acht Elektronen nicht diejenige auf den Wurfeiecken ist, sondern, wie Foppl^) 
nachgewiesen hat, auf den Ecken eines Vielflächners, der dadurch entsteht, daß 
man eine Fläche eines Würfels parallel der Gegenfläche um 45° dreht, so daß die 
Ecken dieser Flache den Kanten der Gegenflache gegenuberliegen, wie dies Fig. 66 
darsteUt. 


Dies Polyeder hat also zwei Vierecks- und acht Dreiecksflachen, Aneinander- 
lagerung solcher Polyeder kann geschehen, indem ]e zwei Ecken (Kante), drei 
Ecken (Dreiecksflachen) oder vier Ecken (Vierecksfläche) zusammengelegt werden. 

Nach den obigen Berechnungen ist es also gar nicht moghch, daß sich mehr als 
8 Elektronen auf einer Schale befinden, mag die Ladung des Kernes noch so hoch 


’) Phil Mag (6) 7, 237 Eme matHematieche Behandlung der Elektronenubertragungs- 
hypothese der Valenz, besonders in Beziehung auf die Atomrefrak-tion, irgl. auch J Mabshall, 
Pr Roy Soc. Edmbourgh 30, 209 (1918/19) 

Pr. Int. CongresB of Mathematics Cambridge 1912, 0, 188. 



§ 43. Die impolare Bindung bei Unhelage der Elektronen 


147 


sein. Erfordert die Kernladung zwecks Erreicliung der Neutralität des ganzen Atoms 
eine totere Anzatl von Elektronen, so muß der über actt tinzutretende Teü sict 
auf emer neuen Sctale ansiedeln. Ist übrigens die Kernladung nur sehr gering, wie 
beim Wasserstofi, so muß die Elektronenzahl der Sctale sogar unter acht bleiben. 
Auch der Mangel an Siebenwertigkeit bei den Alkalimetallen erklärt sich wohl 
daraus, daß die relativ geringe Kernladung emen so großen Elektronenübersctuß 
nicht zu halten vermag. Dagegen steht dem nichts im Wege, daß weniger als acht 
Elektronen auf einer Schale placiert sind, selbst wenn die äußerste Schale noch 
nicht gefüllt ist. Thomson erklärt daher die Tatsache, daß mehrere Elemente mit 
aufemanderfolgender Atomnmnmer die gleiche Valenz, aber sonst verschiedene 
Eigenschaften besitzen, wie die Elemente der Eisengruppe, die seltenenErden u a. m. 
so, wie dies gleichzeitig andere Autoren tun, nämlich mit der erst allmählichen Auf- 
füllung der inneren Schalen bei gleichbleibender Valenzelektronenschale. Seme 
weiteren Ausführungen über die Ergänzung der Schalen zu Achtergebilden bei Ver- 
bindungsbildung, welche er ]a im Prinzip bereits 1914 gebracht hatte, bringen 
gegenüber den ausführlicheren von Kossel kaum wesentlich Neues. Sie sind jedoch 


cc 



oc 



ß 


Fig. 68 

A, B — Atomkemo 


von den KossELschen Anschauungen insofern verschieden, imd den LEWisschen 
insofern ähnlich, als er als Bindegbed zwischen den Atomen das Valenzpaar an- 
Bieht. Wenn z. B. die Emwertigkeit des Wasserstofis sich dadurcS betätigt, daß 
dieser ein Elektron an ein anderes Atom abgibt, welches dadurch seine Elektronen- 
schale ergänzt, so wird dies Elektron nun doch von beiden Atomkernen beeinflußt 
und ebenso wirkt das Elektron des zweiten Atoms auch auf den Wasserstofi- 
kem des ersten ein, was schematisch durch Eig. 67 dargestellt wird. Da also minde- 
stens zwei Elektronen in Punktion treten müssen, jedoch Schalen mit höchstens 
acht Elektronen gebildet werden können, so werden niemals mehr als vier Wasser- 
stoffatome an ein anderes Element angelagert werden können, weil sie ]a auch vier 
Gegenelektronen beanspruchen. 

Eine Verbindung zweier gleichartiger einwertiger Atome zu einem gasförmigen 
Molekül wird durch das Schema der Fig. 68 wiedergegeben. Die positiven Ladungen 
und die Elektronen stehen an den Ecken eines Parallelogramms, dessen Winkel 
von den elektrischen Kräften beemflußt werden. Die Elektronen sind also eine Art 
Haken, die die Kerne verketten, und die von einem Elektronenpaar ausgehenden 
vier Linien entsprechen einem Bindestrich, wie er in den gewöhnlichen Valenz- 
formeln angewandt wird. Es mag auch in den folgenden Formeln ein ,, Valenz- 
strich“ solche vier Parallelogrammselten bedeuten. 
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Die Valenzbetatigung in Molekülen Xg, deren X Loher als einwertig ist, voll- 
zieht sich nnn unter dem Eindiiß der anziehenden imd abstoßenden Kräfte wie 
folgt: Eür zweiwertige Elemente (vier Elektronen) sind die Konfigurationen der 
Eig. 59 und 60 möglich. Fig. 60 mag als das Schema der doppelten Bindung an- 
gesehen werden, wie denn in der Tat die Festhaltung von vier Elektronen in einer 
Ebene recht erhebliche Kräfte erfordert, in Übereinstimmung mit der Unbeständig- 
keit der doppelten Bindung. 

Bei zwei dreiwertigen Elementen ist die Anordnung der Elektronen auf einem 
einzigen, zwischen den Atomen hegenden Ringe (Sechsring) mcht möglich. Denn 
die oben angeführte Berechnung zeigt, daß bei Lagerung der Elektronen m der 
Fläche mehj als deren fünf nicht festgehalten werden können. Die wahrscheinliche 
Anordnung entspricht Fig. 61. 


06 



Mg. 61 


Ähnliche Anordnungen lassen sich auch für Elemente geben, die mehr als 
drei Valenzelektronen besitzen. Dabei ist nur zu beobachten, daß bei solchen mit 
mehr als vier Valenzelektronen die Anordnung in verschiedenen Zellen voll- 
zogen werden muß, weil mehr als acht m emer Zelle mcht möglich smd 

§ 44. Verschiedene Arten der unpolar eu Bindung. Der Charakter der unpolaren 
Verbmdungen ist sehr verschiedenartig und ihre Eigenschaften überaus mannig- 
faltig. Besonders tritt dies m der verschiedenen Leichtigkeit hervor, mit der die 
impolaren Verbindungen zersetzt werden können und in der Art ihrer Zersetzung; 
einmal erfolgt diese unter volhger Zerstörung der Atomanordnung, das andere Mal 
unter Bildung intakter Spaltungsprodukte, die sich danü wieder veremigen lassen. 
Man hat sich infolgedessen m neuerer Zeit die Frage vorgelegt, wieweit man mit 
der Annahme eines graduellen Überganges bei diesen Divergenzen kommt. 
Manche Forscher glauben, daß die Verschiedenheit im Verhalten darauf zuruck- 
zuführen ist, auf daß der Charakter der Bindungsart nicht nur graduell, sondern prin- 
zipiell verschieden ist. So glaubt z, B. J. France^) zwei Möglichkeiten der 

Z. phys. CJh. 120, 144 (1926). 
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tomoopolaoren Bindimg untersclieideii zu müssen, die ex als ,, echte“ und „unechte“ 
homoopolare Bmdung bezeichnet. Bei der unechten Bindung behält jedes in die 
Verbindung eintretende Atom alle seine Elektronen ftir sich, so daß sich die Elek- 
tronenbahnen der Atome auch in den Molekülen wiederfinden. Ihre Energie und 
Bahnform wird zwar durch die Nachbarschaft der anderen Atome im Molekül 
beemflußt, aber die Quantenzahlen, die man den Bahnen zuordnet, bleiben die 
gleichen, unabhängig davon, ob das Atom frei oder unecht gebunden ist. Im Gegen- 
satz hierzu gehören bei der echten Bmdung die Elektronen, die im freien Atom 
nur um einen Atomkern kreisen, nunmehr zwei oder mehr Partnern an, die sie um- 
kreisen. In diesem Falle ist das Elektronensystem des Einzelatoms nicht mehr 
wesentlich unverändert in dem Molekül vorhanden, sondern die Bahn enthält 
zwei oder mehr Kerne. Steigert man bei unechten Molekülen die Kernschwmgungs- 
energie bis zur Dissoziation, so trennt sich das Molekül in die Atome ; bei echter 
Bindung aber tritt em komplizierterer Zerfall em, z. B. in positive Ionen imd 
Elektronen, sowie bei heteropolarer Bmdung ein Zerfall in positive und negative 
Ionen stattfindet. 

Die echte und die unechte Bindung werden sich durch ihre verschiedene Festig- 
keit unterscheiden. Bei beiden Bindungsarten üben die zusammengeführten Atome 
VAN DER WAALSsche Anziehungskräfte aufemander aus, aber nur bei den echten 
hat außerdem ein Quantensprung des Elektronengebaudes in die veränderte stabile 
Form stattgefunden, wodurch auch die Große der Dissoziationsarbeit wächst, was 
einen quahtativen Anhalt für die Unterscheidung der beiden Klassen bieten kann. 
Zu den unechten homoopolaren Verbindungen gehören mit Sicherheit die Mehrfach- 
moleküle der reinen Metalle, wie Hgg oder Nag, die sich im Emissions- wie im Ab- 
sorptionsspektrum erkennen lassen. Die von ihnen hervorgerufenen Banden schhe- 
ßen Bich ganz systematisch an die starken Atomlmien an, die Atome smd so locker 
anemander gelagert, daß ihr Elektronensystem gegenüber dem der freien Atome 
praktisch nicht geändert ist. In den Molekulspektren sind nur Rotations- und 
Schwmgimgsfrequenzen den durch Elektronenübergang bedmgten Linien über- 
gelagert. 

Fraghcher ist die Bmdungsart bei Substanzen mit mittlerer Dissoziationsarbeit, 
wie den Hhlogenmolekulen, die Franck immerhin noch zu den unecht gebundenen 
Molekülen rechnet. Er stellt die Hypothese auf, daß die Dissoziation von Molekülen 
durch emen einzigen Elementarprozeß der Lichtab Sorption nur bei unecht ge- 
bundenen Molekülen eintreten kann. Die Begründung derselben wurde den 
Rahmen dieses Buches überschreiten. Es sei nur hinzugefügt, daß die unechten 
homoopolaren Bmdungen eme nahe Beziehung zu den Feldvalenzbindungen 
(Kap. XI) besitzen. 

Auch die auffällig verschiedene Verdampfungsfahigkeit der chemischen Ver- 
bindungen, ihr Vermögen, die ihnen gleichartigen Moleküle an sich zu ketten, laßt 
auf emen verschiedenen Typus der kettenden Kräfte schließen. Stark, Thomson, 
Lewis imd andere waren so weit gegangen, sogar die zwischen gleichartigen Mole- 
külen herrschenden Valenzkrafte, die zur Bildung von Flüssigkeiten, Absorptions- 
verbindungen usw. führen, in ganz nahen Zusammenhang mit der im unpolaren 
Molekül selbst herrschenden Bindungsart zu stellen. Man darf dies aber, wie 
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W. Kossel^) ausfulxt, natürlich, nicht so weit führen, daß man die Kräfte im 
Kristallgitter polarer und unpolarer Substanzen volhg identifiziert. Der bekannte 
TJnterscMed un Verhalten der Körper mit lonengitter und derjenigen, die aus 
unpolaren Bausteinen bestehen, hat seine nicht nur graduelle, sondern prinzi- 
pielle Ursache. 

Die Existenz von Ionen wie Bad/', die im Sinne von Kossels Auffassimg als 

CI 

OBaCl 

CI 

schematisiert werden können, macht es wahrscheinlich, daß m Fortsetzung der 
elektrostatischen Verkettung lonengitter entstehen, die, im Durchschnitt nach 
einer Flache, z. B. dem Schema 

Na-Cl'KTa d' 
d' Na- d' Na- 
Na- CI' Na- CI' 

CI' Na- CI' Na 


entsprechen, ln diesen sind die Einzelmoleküle so inemander „verzahnt“, daß sie 
sich nicht mehr unterscheiden lassen; ein Na -Ion ist sechs d'-Ionen zugeordnet 
und umgekehrt. Es ist dies das Prototyp eines heteropolaren Gitters. Hier haben 
die nebeneinanderliegenden Bausteiue entgegengesetzte Ladung und halten sich 
hierdurch fest. In der Eeihe 

NaF, MgFj, AIF3, SiF4, PF^, SF« 

gehören die ersten beiden Glieder zweifellos zu diesem TjTpus. 

Dagegen kann eine Verbmdung wie SFg, wenn im festen Zustande die Gruppen 


F 

F 


F 

S 

F 


F F 
FF 


F 


F 


F 

F 


nebeneinander liegen, Kossels Memung nach ihren Zusammenhalt nicht mehr rein 
elektrostatischen Kräften verdanken, denn die F-Atome bilden derart dichte 
Hüllen um die S-Atome, daß man nicht annehmen kann, es könnten sich noch 
F-Atome eines anderen SFg-Molekuls in dieser Hülle verzahnen. Es hegt hier kein 
lonengitter vor, sondern die Moleküle bilden im Gitter Sondenndividuen, es sind 
Molekiilgitter. Die Valenzkrafte, welche das eme wie das andere Gitter Zu- 
sammenhalten, werden daher wohl mcht die gleichen sein, wie ja auch der Zu- 
sammenhang der Molekülgitter ein viel loserer ist als derjenige der lonengitter. 
Die ersteren können durch Temperaturerhöhung viel leichter gelöst werden, die 
Verbmdungen schmelzen und sieden viel leichter als die mit lonengittern. W 
Kossbl®) mmmt daher an, daß die in solchen unpolaren Verbindungen von Molekül 
zu Molekül herrschenden Valenzkräfte auch ganz anderer Natur sind, wie die etwa 
in komplexen Verbindungen verschiedener Moleküle vorhandenen Valenzkrafte 
Die Valenz ist hier nicht durch Anziehung ganzer Atomladungen zu deuten, sondern 
sie ist analog den van der WAALSschen Kräften, von denen allerdings Debye auch 


1) Z. Elektrooh. 26, 314 (1920) - *) Z Elektrooh. 26, 314 (1920). 
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nachgewiesen hat, daß sie sehr wohl elektrostatisch deutbar sind, indem die In- 
fluenz ganzer Atomielder auf andere als Ursache der Anziehung angesehen werden 
kann. So mögen auch m diesen homöopolaren Verbmdungen die gleicharti- 
gen Atome, z. B. im SFg mehrere F- Atome aus verschiedenen Molekülen, em- 
ander anziehen. Dabei bleiben die Elektronen im Atom imd werden nur durch 
lokale Streufelder nahe herantretender anderer Atome ein wenig aus ihrer Lage 
gezerrt. Wir haben in den rem polaren und den rein unpolaren Verbmdungen die 
beiden „Außenpoeten“ der Valenzbeziehungen auch für den Kristallbau. Damit 
ist daun aber auch wieder die Verbindung zur THOMSON-Lswissohen Theorie her- 
gestellt, die den kontinuierlichen Übergang der Valenzarten meinander fordert. 

§ 45. Mittel zur Erkennung des VorUegens von Kovalenz oder Elektrovalenz. 
Die soeben besprochene Erkenntnis Kossbls, daß und warum die Kovalenzver- 
bindungen vielfach eine größere Flüchtigkeit besitzen als die Elektrovalenz- 
verbmdungen, gibt bereits ein wichtiges Mittel an die Hand, die beiden Verbin- 
dungsklassen voneinander zu unterscheiden. Bedeutende Flüchtigkeit spricht 
immer für Kovalenz, aber Mangel an Leichtfluchtigkeit schheßt Kovalenz noch 
moht aus, die hitzebeständigen festen Körper können beiderlei Natur sein. Da ist 
es denn wertvoll, weitere Mittel kennenzulemen, mit deren Hilfe man die beiden 
Bindungsarten unterscheiden kann. Solche Mittel empfiehlt Thomas M. Lowby^). 

Das erste und einfachste besteht m der Auszählung der verfügbaren Außen- 
elektronen. Vernachlässigt man das K-Niveau der Elektronen, das der aus zwei 
Elektronen bestehenden Hehumschale entspricht, so liegt eine Verbmdung mit 
Elektrovalenz vor, wenn (bei den leichteren Elementen) die Summe der Elek- 
tronen des L-Niveaus 8 oder ein Multiplum von 8 ist. Es vereinigt sich z. B. Na- 
trium mit Fluor auf Grund von Elektronvalenz gemäß dem Schema : 


:Na:* + -F: -*■ ;Na; + :F: 


Na+F-^Na^F . 


Hier entstehen keine „gememsamen“ Elektronen. Solche finden eich aber im 
Fluormolekü.1 mit seinen 14 Elektronen, also emer durch 8 mcht teilbaren Zahl, 

• • • • 

;F;F: 

m dem die Atome durch Kovalenz zusammenhaften. Dieses Molekül kann sich 
natürhch auch in Ionen teilen, wenn die Elektronenhülle in ein Oktett und ein 
Sextett zerlegt wird, wodurch ein polarer Gegensatz entsteht. 


Jedoch wird dies mcht die stabile Form des Fluors sem, sie wird sich vielmehr in 
den neutralen Zustand zuruckzuverwandeln suchen. 

Beim Wasserstoff führt die Methode der Auszählung der Elektronen für die 
Entscheidung, ob polare oder unpolare Bindung vorhegt, mcht zum Ziele, da dieser 
in seinen Verbindungen nur entweder mit kemem oder mit zwei Elektronen ge- 
bunden ist. 


1) BL Soc chim. (4) 36, 816 (1924). 
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Ein zweites Mittel bietet die Kristallanalyse durch Röntgenstrahlen. 
In p 0 1 a r e n Verbindungen zeigen sich lonengitter, die eine höchst dichte Packung 
der Atome aufweisen, da die Ionen der elektrostatischen Anziehung voUkommen 
nachgeben können. Unpolare Verbindungen dagegen, wie Diamant oder Eis, 
besitzen ein sperriges Gritter, da sich die Bestandteile des Moleküls nicht behebig 
gemäß der elektrostatischen Anziehung gegeneinander verschieben können, sondern 
durch die gerichtete Valenz lokalisiert sind. 

Das dritte Mittel zur Entscheidimg, ob polare oder unpolare Valenz vorhegt, 
ist die Untersuchung, ob die Valenz im betreffenden Ealle teübar, zersphtterungs- 
fahig, vor allem gerichtet ist oder mcht. Bei unpolarer Bindung, wie sie den 
Kohlenstoffverbindungen zugrunde liegt, deren vier Valenznchtungen zur Ent- 
stehung optisch aktiver Verbindimgen oder stereoisomerer Körper sowie zur Aus- 
bildung von Spannungen im Molekül fuhrt, ist mit unteilbarer, gerichteter 
Valenz zu rechnen. Die Valenzzahlen smd in diesem EaUe mcht groß. Umgekehrt 
hegt bei polaren Verbindungen, in denen nur die elektrostatische Anziehung der 
Ionen eine Rolle spielt, ungerichtete Valenz vor, die zahlenmäßig an sich nicht 
begrenzt ist, sondern nur durch die geometrischen Verhältmsse ihre Beschränkung 
findet. Polare Valenz entspricht also der Definition Wbbnehs (S. 66), der sie als 
vom Zentrum des Atoms nach allen Seiten hin gleichförmig ausstrahlend ansieht. 
Sie findet sich auch in Elristallen, wie dem des Kochsalzes, wo ein Atom von je 
sechs Atomen entgegengesetzter Ladung umgeben ist. Diese Auffassung Lowrys 
führt also zu der mcht jedem Chemiker einleuchtenden Folgerung, daß Koordi- 
nationsverbindungen — denn an diesen hat Webnee doch seine Theone begründet 
— von ausgesprochen polarer Natur sein müssen. 

Bereits C. A. Knobe^) hatte darauf hingewiesen, daß die m Bekämpfung der 
KossELSchen Theorie von W. Nebnst^) erhobene Forderung nach der Annahme 
gerichteter Yalenzkrafte (vgl. hierzu S. 101), die durch die beobachteten 
optischen und geometnschen Isomeriefalle unerläßlich ist, nur für Verbindungen 
mit „Atombindung“ berechtigt ist. Die Bahnen der gememsamen Elektronen smd 
ja nach seiner Theorie (S. 138) räumlich defimert. Dagegen ist die reine lonenvalenz 
ungerichtet, und tatsächlich sind für „lonenbmdungen“ bisher keine optischen und 
geometrischen Isomeriefalle beobachtet worden , auch treten bei ihnen keine Span- 
nungen auf, wie man bei den Salzen zweibasischer Sauren nut zweiwertigen Me- 
tallen erkennen kann. Die Tatsache räumlich gerichteter Bindung ist also ein 
wichtiger Hinweis auf das Vorhegen der „Atombindung“ und die Abwesenheit 
der „lonenbindung“. 

Mit der KNOERschen Auffassung der unpolaren Verbindungen, die einen edel- 
gasähnhchen Elektronenmantel für das Gesamtmolekiil voraussetzt, welches voUig 
von kreisenden Elektronen umgeben ist, steht auch im Einklang die gerade bei 
unpolaren Verbindungen häufig beobachtete LangsamkeitderReaktionen, die 
beträchtliche Widerstandsfähigkeit gegenüber elektrolytischer Disso- 
ziation, sowie die große Flüchtigkeit, die um so bedeutender sein wird, je sym- 
metrischer die Elektronenbahnen nach dem Vorbilde der Edelgase angeordnet smd. 


1) Z anorg. Ch. 129, 110 (1923) - Theoretische Oheime. 8.-10. Aufl, 437 (1921). 
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Verbindungen mit solchen Eigenschaften können ohne weiteres als unpolar an- 
gesprochen werden. Im Gegensatz zu Kossels Ansichten erstreckt sich die Edel- 
gaskhnlichkeit solcher Moleküle mcht nur auf die Zahl, sondern auch auf die 
Lage der Elektronenbahnen, und die Abschirmung der Kjraftwirkungen nach 
außen, die als knstaU- oder flüssigkeitsbildende Valenz in Ersohemung tritt, wird 
mcht erst durch die Konfiguration des Gesamtmoleklils, sondern auch durch die 
Art der Bindung von Atom zu Atom verursacht. Gerade die Bewegung der Elek- 
tronen trägt zur Abgeschlossenheit des Moleküls und zur wirksamen Abschirmung 
der positiven Atomreste bei, im Gegensatz zu der Annahme der ruhenden Modelle 
Langmuirs. Die Flüchtigkeit gibt daher einen besonders wichtigen Anhalt für die 
Art der Bindung im Molekül, mehr noch als die Leitfähigkeit, die erst unter der 
Einwirkimg des Lösungsmittels m Erscheinung tritt, das seinerseits die Bmdungsart 
beeinfiussen kann. 

Weiterhin kann nach Knobb die Lichtabsorption als ein Kriterium für die 
Art der Bindung betrachtet werden. Wenn reme lonenbindungen durch Dissoziation 
gelost werden, so nimmt jedes Ion seme Elektronen mit, so daß eine wesenthche 
Änderung in deren Schwingungen mcht erfolgt. Deshalb hat bloße Ionisation 
kernen großen optischen Effekt, wie A. BLahtzsoh festgestellt hat Wenn dagegen 
homoopolare ,, Atombindungen“ gelöst werden, d. h. solche, in denen Elektronen 
die zu trennenden Atome gemeinsam umkreisen, so werden die Elektronenbahnen 
stark beeinflußt, der optische Effekt ist groß. Weiterhm ist Farblosigkeit homöo- 
polarer Verbmdungen an sich ein Hinweis darauf, daß der Charakter der „Atom- 
bmdung“ ausgeprägt ist — es gibt natürlich alle moghchen Übergänge zwischen 
der idealen Atombindung und lonenbmdung — , denn die Atome dieser Verbin- 
dungen sind durch stabile Elektronenbahnen eingeschlossen. Farbe ist also em 
Kriterium dafür, daß die Verbindungen Bmdungen enthalten, die zwischen dem 
Ideal der reinen Atom- und lonenbmdung stehen. 

Bei den Verbindungen seltener Erden ist die Farbe abhängig von dem Kon- 
traktionszustand, in dem sich das Erdatom befindet. Dieser ist von Verbindung zu 
Verbindung wechselnd^). Kontraktion erfolgt bei Bildung polarer Verbindungen, 
die also unter Abgabe von Elektronen entstehen, indem nach Verlust der- 
selben die Kernladung die restlichen Elektronen um so fester zu halten vermag. 
Das Absorptions- oder Eeflexionsspektrum ruckt also zum kurzwelligen Ende. 
Ist ]edoch die Verbmdung unpolar, so hat das Erdatom keine Elektronen ab- 
gegeben, sondern durch Oktettbildung aus dem Säurerest noch welche aufgenom- 
men, es muß sich daher ausdehnen, da die Kernladung die erhöhte Zahl von 
Elektronen weniger an sich heranziehen kann . das Spektrum ruckt demgemäß zum 
langwelligen Ende^). Aus der Art der Verschiebung ist daher abzulesen, ob es sich 
um eine polare oder unpolare Verbindung handelt. Über den optischen Nachweis des 
Polantatsgrades überwiegend homöopolarer Verbindungen vgl. auchG. Scheibe®). 

P. Ephraim, Ber. 60, 2692 (1926). — Vgl. P. Ephratm und Rtm. Blooh, Ber. 
61, 80 (1928). 

®) Ber. 69, 1331 (1926) Anm. bei der Revision' Auf weitere Untersoheidungsmogboh- 
keiten polarer und unpolarer Bindung aus der Natur der Spektren, auf die J. Pbahok, Ber 
61, 457 (1028) aufmerksam maoht, kann hier nur noch hingewiesen werden. 
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Daß der Charakter der Valenzart sich auch bei anderen optischen Efiekten 
geltend machen wird, ist verständlich. Eine experimentelle Prüfungsmethode der 
Bindungsart scheint sich in der Untersuchung der Rotationsdispersion an- 
zubahnen, für die J. Lipschitz^) eine Beihe empirischer Beziehungen zur Kon- 
stitution ermittelt hat. Vermittels des Cottoneffektes kann man unter Um- 
standen polare und nichtpolare Bindung unterscheiden, eventuell auch „Haupt“- 
und „Nebenvalenz“bmdung. Hetero polare Verbindungen in verdünnter Lösung 
zeigen eme Gesamtrotation, die derjemgen der Summe der lonenrotationen ent- 
spricht. Es tritt kein Cottoneffekt auf, wenn ein farbloses aktives und ein farbiges 
inaktives Ion sich m Losung befinden. Dagegen kann dieser Effekt sich zeigen, 
wenn niohtionogene, reme Haupt valenzbmdung vorliegt. Sein Auftreten in emer 
bestimmten Bande hangt von der gegenseitigen Stellung des absordierenden und 
des ,, axialsymmetrischen“ Elektronensystems ab. Nur wenn beide Systeme Elek- 
tronen gemeinsam haben, ist der Effekt festzustellen. 

Bei reiner Nebenvalenzbindung schließhch smd die Verhältnisse ähnlich 
wie bei den heteropolaren Verbindungen. Koordiniert man einem farbigen Metall- 
komplex farblose, aktive Moleküle, so beobachtet man keinen Cottoneffekt, wie 
Lipschitz z. B. an Komplexverbindungen des Kupfers mit d-Alanm oder mit 
Oxymethylencampher nachweisen konnte. Bei innerkomplexer Bindung 
sohUeßlich, wo das Metallatom sowohl durch Haupt- wie durch Nebenvalenz ge- 
kettet ist, tritt Cottoneffekt stets dann auf, wenn gier Nebenvalenzring das akti- 
vierende Kohlenstoffatom enthalt, er verschwindet, wenn man die Nebenvalenz- 
bmdung des Metalles im inneren Komplex durch Einlagerung aufhebt, also oft 
schon in den verdünnten Losungen innerer Komplexsalze, wo sich Wasser an das 
MetaJlatom anlagert. 

Über eme Methode zur Unterscheidung der „semipolaren“ von der unpolaren 
Bindung vgl. Suoden, S. 191, 196. 

§ 46. Begleitende Theorien der unpolaron Bindimg. Im vorstehenden sind die- 
jenigen Theorien der unpolaren Bindung zusammengefaßt worden, die am gerade- 
sten zu dem heutigen Bild derselben hinfuhren. Daß dieselben von der Mehrzahl der 
Chemiker mcht schnell assimiliert wurden, liegt daran, daß die ihnen zugrunde 
hegenden Vorstellungen von der „Valenz“ durchaus neuartig waren. Die ,, Wertig- 
keit“ war ja inzwischen em so festgelegter Begriff geworden, daß die wenigsten 
zu der Annahme neigten, es könne verschiedene Arten geben, in der sich diese so 
viel benutzte imd durch den alltäglichen Gebrauch zur gedankenlosen Anwendung 
triviahaierte Naturkonstante zerlegen ließ. Höchstens die ,, Neben valenz“ war noch, 
von einem geheimnisvollen Dunkel umgeben, von der ,, Haupt“ valenz abgesondert, 
und die wemgsten von denen, die sich die Valenzforschung nicht als Spezialthema 
erwählt hatten, machten sich überhaupt über die Ursache der Valenz Gedanken. 
Sogar bis m die neuere Zeit hinein smd sich, wie man aus der Literatur ersehen kann, 
viele, auch bedeutende Forscher darüber nicht genügend klar geworden, worm der 
Unterschied zwischen polarer und unpolarer Bmdung besteht und welche Be- 
deutung die Erkenntnis davon für das Studium des Verhaltens der chemischen 


1) Z. phys. CL 114, 485 (192S) 
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Körper besitzt. Erst in allerjüngster Zeit bat sieb bieriij ein gliiokbcber Wandel 
vollzogen. In dem Kapitel über die Induktionawirkung bei der Valenz werden Bei- 
spiele dafür gegeben werden, welchen Vorteil solche Betrachtungen z. B. in der 
organischen Chemie haben können. 

Es war nun aber inzwischen die Zeit dazu herangereift, die wahre Erkenntnis 
durohbrechen zu lassen, und so finden wir um das Jahr 1920 herum eine ganze An- 
zahl von Theorien, die mit oder ohne Benutzung der Ergebnisse von Stabe, Thom- 
son, Kossel und Lewis die EoUe des Elektrons bei der Valenzbetätigung erörtern. 
Emige von ihnen enthalten Erkenntniskeime, die vielleicht später von Bedeutung 
werden können, und sie sollen daher an dieser Stelle nicht übergangen werden. 

Hierzu gehört die Anschauung, die sich Ealph E. Wyokope^) von der Valenz 
macht. Dieselbe ist nicht wesentlich neu, jedoch dadurch bemerkenswert, daß sie 
die Kraftfeldertheorie Stabes mit den Theorien Thomsons, Kossbls und Lewis’ 
verbindet. Wyceoee definiert die Valenz als die Tendenz der Atome, ihre elektri- 
schen und wahrscheinlich auch magnetischen Beider in größtmöglicher Aus- 
dehnung derart mitemander in Berührung zu bringen, daß Außensohalen von acht 
(bzw. auch zwei oder einem Multiplum von acht) Elektronen entstehen. Die Kraft- 
felder denkt er sich im Sinne der SxABEschen Theorie (S. 85) dadurch entstanden, 
daß sich die Atome unter dem Einfluß des positiven Kerns und der negativen Elek- 
tronen als Bipole (von ihm doublets genannt) darstellen. Die Polwirkung tritt um 
so mehr in Erscheinung, je entfernter Kern und Außenelektron voneinander sind. 
Durch Bildung der Achterschalen werden die Kraftlinien derart auf das Atom kon- 
densiert, daß ihre Momente gegenüber anderen Atomen vernachlässigt werden kön- 
nen Magnetische Einflüsse, wie sie ja auch Lewis angenommen hatte (8. 114), 
mögen die Bindungsintensitat m bemerkenswerter Weise beeinflussen, eme neue 
Art der Bindung bedingen sie jedoch nicht. 

Die Wirkungen, unter denen sich die Atome miteinander verbinden, sind: 

1. Die elektrische Anziehung zwischen den positiven Kernen und den nega- 
tiven Elektronen. 

2. Die Anziehung der Kraftfelder, die bei Bildung der Achterschalen entstehen 
und nach außen hin wirksam werden. 

3. Die thermische Bewegung der Atome, welche Vereinigung verhindern kann. 

4. Magnetische Felder. 

Unter den Verbmdungen sind (als Extreme) polare und unpolare zu unter- 
scheiden. In polaren Verbindungen sind die Atome geladen, weil das negative Atom 
eine so große Tendenz zur Anziehung von Elektronen besitzt, daß es sie dem posi- 
tiven ganz entzieht. In den unpolaren Verbindungen findet keine Übertragung 
von Elektronen statt, die Atome haften vielmehr mit Hilfe der Kraftfelder zu- 
sammen, welche die Atome umgeben und welche sich miteinander verknüpfen. 
Alle Atome haben hier die Fähigkeit, Elektronen anzuziehen, in der Tendenz, 
ihre Außenschalen zu vervollständigen, ohne daß dabei andere Atome diese Elek- 
tronen verlieren; sie halten sie ebenfalls noch fest. Eine Valenzeinheit entspricht 
hier zwei freien chemischen Bändern (Elektronen), die also zusammen eine 

J. Washington Aoad 0, 565 (1919) 
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chemische Bindung bewirken. In den nichtpolaren Verbmdungen kalten also die 
Atome ihre Elektronen mit etwa gleicher Intensität fest. Zwischen polaren und 
unpolaren Bmdungsextremen werden alle Arten von Übergangen angenommen. 
Das entspricht also weitgehend der TnoMSONschen und LBWisschen Anschauung. 

Für die Molekulbildung in unpolaren Substanzen gibt Wyckoff folgende Bei- 
spiele: Das Chlor ist bei Zimmertemperatur zweiatomig. Jedes Chloratom hat 
sieben Außenelektronen. Die Tendenz zur Bildung von Achterschalen ist viel größer 
als die abstoßende Warmewirkung. Das Molekül kann also durch folgendes Bild 
wiedergegeben werden • 


• • • • 



Pig 62 Chlormolekul naoh Wyokoet 


Die Anor dnun g in ]edem Atom wird so em völlig geschlossenes Ganzes, und das 
Molekül besitzt nur geringe äußere Streufelder. Erst bei wachsender Temperatur wer- 
den sich unter der Wirkung der Warmeschwingung einzelne Atome bilden können. 

Man kann die übbchen chemischen Bmdungsstnohe daidurch naoh dem Elektrononübor- 
gang charakterisieren, daß man sie durch Pfeile ersetzt, deren Richtung die Abwanderung des 
Elektrons dorstellen So zeigt z. B Cs — ► CI, daß im CsCl em Elektron vom Caosium zum Clilor 
übergegangen ist. Die gemeinsame Pesthaltung von Elektronen durch zwei Atoiuo kann durch 


emen haJbspitzigen Pfeil ausgedruokt werden, so daß sich CLj als a^Cl wiedorgeben laßt Will 
man ausdrucken, wie weit ungefähr das Elektron emes Atoms emem zweiten Atom sich aiige- 
uähert hat, so kann man seme Stellung durch einen Stnoh durch den Pfeil bezeichnen, z. B. 
A+^B. 

Ähnlich ist die Sachlage im Methan, dessen Dielektrizitätskonstante anzeigt, 
daß es keine stark polare Verbindung ist. Die Tendenz des Kohlenstoffs und Wasser- 
stoffs zur Bildung ganzer Elektronenschalen ist nicht so groß wie diejenige zur 
Festhaltung ihrer eigenen Elektronen. Daher sind die Elektronen nicht wesentlich 
aus ihrer Lage verschoben, die Außenkraftfelder daher relativ klein und die Fähig- 
keit der Kohlenwasserstoffe, in den flüssigen Zustand uberzugehen, gering. Die 
Emzelmoleküle behalten im flüssigen wie un festen Zustande ihren Charakter, da 
sie gegenemander nur geringe Sekundaranziehung ausuben. Die folgende Formel 
gibt die Struktur des Methanmoleküls wieder: 


Pig 


n 

u 

® 

63. Methanmolekul nach Wyokobt 


Fito so die Theone Wyckoffs zu ganz ähnhchen Bild 
t.0 hegt doch ihre Bedeutung darin, daß sie die Brücke 


wie diejenige Lewis’, 
den Verbindungen 
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höterer Ordnung schlägt. Bei diesen kann das Kraftfeld das wesenthche Ver- 
kettungsmittel werden, und wie man nur emen allmähholien Übergang zwischen 
polaren und unpolaren Verbindungen anzunehmen hat, so besteht em solcher sicher 
auch zwischen den „Molekülverbmdungen“ und den anderen unpolaren. Diesen 
Übergang aufzuklaren, ist noch nicht ganz gelungen, der Weg dazu aber scheint 
hier gegeben. 

Auch insofern besteht eine Brücke zwischen den unpolaren Verbindungen und 
denjenigen höherer Ordnung, als, wie S. Briggs’-) dargelegt hat, die äußere Form 
der Moleküle emen Emfluß auf den Charakter und den Grad der Polarität ausüben 
kann. Dieser hat angenommen, daß beim Elektronenübergang von einem auf em 
anderes Atom an jedem der Atome „sekundäre Valenzen“ auftreten (vgl. S. 264), 
und er sieht das Wesen der homoopolaren Verbindung darin, daß diese sekundären 
Valenzen in beiden Atomen gleich stark smd, was dann der Fall ist, wenn ebensoviel 
Kraftlinien vom Atom Ä wie vom Atom B auf das strittige Elektron übergehen. 
In diesem Fade' wird das Elektron beiden Atomen gleichartig angeboren, und die 
Formel der Verbindung kann durch das Symbol A'ZB ausgedrückt werden. Wenn 
nunin emer Verbmdung ÄBj. « ■= 1 ist, so können nicht alle Oberflachenteile 
des kugelförmig gedachten Atoms A, welche die Sekundärvalenzen tragen, unter 
den Einfluß von J? kommen; in diesem Falle wird die Aufhebung der Sekundär- 
valenzen nicht erfolgen können; Verbmdxmgen der Formel AB smd daher nicht 
homöopolar. Je großer jedoch x wird, um so regelmäßiger ist A von B umgeben, 
um so mehr können sich seine Sekundarvalenzen absattigen. In der Tat sind ja 
auch gerade Verbindungen hochwertiger Elemente homöopolar (CH^, SFg, OSO 4 ). 

In Deutschland smd ofEenbar die Arbeiten der THOMSON-Lswisschen Schule 
über die Elektronenstruktur der Moleküle erst spät allgemein bekannt geworden. 
Deshalb tauchen wiederholt Untersuchungen auf, die ähnliche Gedankengänge 
zeigen, ohne sich die Vorarbeit der angelsachaiohen Forscher zunutze zu machen. 
Hierzu gehört z. B. eine Studie von H. Beutler über die Valenzbetätigung des 
Kohlenstoffs®), der unter Annahme der Würfelstruktur des Atoms die Bm- 
dungsart dieses Elementes erörtert. Auch er setzt, z. B. im Methan, nicht voraus, 
daß sich alle Valenzelektronen zu einem Würfel zusammenfinden müssen, sondern 
belaßt dem KohlenstofEatom die tetraederförmige Hülle seiner vier Valenzelektro- 
nen und setzt denselben ins Zentrum eines Würfels, dessen Ecken abwechselnd von 
den Kernen imd Elektronen der Wasserstoffato me besetzt sind, wie diesFig. 64 
wiedergibt. Die Lage der Elektronen sieht er nicht als starr an, sondern betrachtet 
die ihnen m der Figur zugewiesenen Plätze nur als Mittellagen von Schwmgungen. 
Für noch wahrscheinlicher halt er, daß die WasserstofEkerne noch näher am Mole- 
kulzentrum liegen, weil angeblich die äußerste Sphäre des CH 4 -MolekulB negativ 
sei ; dies schließt er daraus, daß es nut dem sicherlich nach außen negativen CCI 4 
keine kristallisierte Verbindung gibt. Die Existenz einer solchen Verbindung ist 
aber doch noch von anderen Faktoren abhängig, als ausschließhch von der ent- 
gegengesetzten Ladung der Oberfläche. — In seinem Methanmodell werden nun 
durch die Elektronen „Flächen“ bestimmt, die in Fig 65 ersichthch sind. Die Drei- 


1) J. ohem Soo. 116, 281 (1919) - ®) Z anorg. Ch. 120, 31 (1922). 
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ecksflaclien (Tetraeder über Würfel) bezeicbnet er als die „Valenzflacben“, über 
denen die positiven Wasserstofikerne gebunden werden. Die Elektronen liegen an 
den vier unversehrten Würfelecken und in den \aer Dreiecksmitten. 

In Erwägimg zieht Beutler noch die in Fig. 66 wiedergegebene Konfiguration, 
die er aber für ausgeschlossen ansieht, weil bei Zusammensetzung zweier Methyl- 
reste eme gemeinsame Kante in Frage kommen würde, wodurch die freie Drehung 
der Methylreste um die Valenzachse C— C, welche von den Tatsachen der Struktur- 
chemie gefordert wird, nicht vorhanden sein konnte. Weiterhm wurde die Doppel- 



Fig 64. CHj nach Beutle» Pig 65. CHj nach Bbutlbe Kg 66. CH^ nach Bbutlee 
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Kg. 68 a. CaHg sohomatisoh 


bindung durch Gemeinsamkeit einer Würfelfläche darzustehen sein, wodurch 
Isomenen dei^bar werden würden, die m WirkUchkeit mcht bestehen 

Halogensubstituierung des Methans unter Büdung von CH3CI wurde nun 
so zu denken sem, daß sich die siebenelektronige äußere Schale des Chloratoms an 
Je ebenfalls siebenelektromge des Methylrestes anlegt, wie m Fig 67 dargestellt 
Beide Schalen steUen Würfel vor, deren eme Ecke abgeschragt ist. Die freieDrehung 
beider Systeme um die Zentralachse ist möghch. - In ähnlicher Weise ist die C-C- 
mdung im Athan (Pig. 68 und 68a) durch Berührung zweier Dreiecksflachen 
der C-Atome wiederzugeben. Weitere Anlagerung von KohlenstofEatomen muß 
zu emer Abbiegung der Kohlenstoökette fuhren, wie die BAEYERsche Spannungs- 
theone sie verlangt. Betrachtungen über die doppelte oder dreifache Bindimg 
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sowie über das BenzolmolektU. mögen hier übergangen werden, erwähnt sei nur, 
daß für die Doppelbindung Rotation der Elektronen in Ellipsen um beide Kohlen- 
stoSatome angenommen wird, eine Hypothese, die spater von anderer Seite für 
die homöopolare Bindung wieder auigenommen wurde. 

Der Verfasser erörtert auch die Beziehungen, die sein KohlenstofEmodell zu 
den Valenz auf fassungen von Staek und von Kaüpfmann zeigt, denen es im ganzen 
nicht widerspricht, die es jedoch näher erklärt und erweitert. In Anbetracht der 
problematischen Natur dieses Modells mag auf diese an sich interessanten Aus- 
führungen nicht näher eingegangen werden. 

Über die Auffassung Beutlers von der Elektronenstruktur der Nebenvalenz- 
verbindungen vgl, S. 240. 

Noch größere Ähnlichkeit mit der Lnwis-LAiTOMCiBsohen Theorie besitzt eine solche von 
H. Rbmy^). Auch dieser sieht homöopolsire Verbindungen als solche an, m denen mcht em ent- 
schiedener Übergang von Elektronen von einem Molekül auf das andere stattgefunden hat, 
sondern in denen ein oder mehrere Elektronen Beziehungen zu mehreren Atomen besitzen. 
Heine Theorio besitzt eine große Ähnlichkeit mit derjenigen der angelsächsischen Forscher, 
indem auch nach Rbmt anzunehmen ist, daß bei nicht völliger Abspaltung der Elektronen das 
betrellondo Atom sich in zweiter Linie durch Heranziehung fremder Atome einen durch Sta- 
bilität ausgezeichneten „Elektrononveroin“ zu verschaffen sucht Wenn z. B. im SO 3 emer- 
seits die Elektronen des Schwefelatoms zu den drei Sauerstoffatomen tendieren, um deren 
Elektrononschalen auf acht zu ergänzen, so vermag SOg doch seinerseits HgO anzulagem, wo- 
bei unter Bildung des Ions SO 4 ein Elektronenvorein um den Schwefel hergestellt wird, der 
Boinomeita aus acht Elektronen besteht, mdom es ein doppelt negativ geladenes Sauerstoflatom, 
und zwar nur eines, seiner ursprünglich sechs Elektronen enthaltenden Hülle einlügt Es Wer- 
dern also nicht nur die Sauerstoffatomo, sondern auch der zentrale Schwefel auf Achterschalen 
ergänzt, was ja ganz der LswiBschcn Theorie entspricht. 

Eine ln neuester Zeit veröffentlichte Valenztheone von Huoibhuth Bubgarth®) soll hier 
nur kurz erwälmt werden, da sic ohne Begründung gegeben wird, sehr merkwürdige Voraus- 
Bctzungen hat und zu großen Willkürlichkoiten führt. Buboabth vormutet zwei scharf unter- 
Hchicdeiie Arten von „Valonzcn“{?): eine Art, dio absolut unolektrisohen Charakter besitzt, 
wie sie z. H. in Kohlenstoff Verbindungen verkommt (A-Valcnzen), und ome zweite, wie sie sich 
in dissoziierten (dissoziicrbaren?) Verbindungen befindet (ionogeuo Valenzen). Dennoch glaubt 
er, daß sieh bcid(> Vulenzarten gegonsoitig noutralisioren können Die Tbeone hatte also mit 
derjenigen Hi’IBUiels (H. 233) Ähnlichkeit, wenn wenigstens entgegengesetzter elektrischer 
Charaktir der Valenzen zugclassen wäre. Er macht dann dio Annahme, daß zur äußeren Kugel- 
schale jedes Atoms der ersten beiden Perioden stets vier A-Valonzon gehören und diesen ent- 
gt)geng(>rielitet(' (damfalls vier unob'ktrischo B-Valenzen. An jedes der vier ersten Elektronen 
der auß('ri'H Kug('lsehal(«n sei oinc' B-Valenz gobunden, an jedes der vier letzten Elektronen eine 
A-Valenz Der (üektriselu' Charakter des Systems bleibt hierdurch unbeeinflußt. 

Di(' Folgern rigeii, die Hitroabth aus dieser Theorio zieht, stohen mit den gegebenen Valenz- 
(rseheiinmgen in einiger Übereinstiminung Ihre Horleitung ist aber teils nicht widerspruchslos 
verstiiiidheli, teils sind sio donj.i'olgoningen ans anderen Valonzthoonen in keiner Weise überlegen. 

sj 47. liPugniing des UntoirKcIiIodos zwischen polarer und unpolarer Bindung. 
.\llo Au.sfuhnuigeii diosos Kapitels basieren auf der Aimahme, daß wirklich ein 
Untersühiod zwisclicn polarer und unpolarer Bindung besteht, wenn auch alle 
Zwischenstufen zwischen den Extremen Vorkommen können. Emen solchen Unter- 

M Z anorg. Cb. Hfl, 250 (1021) - ®) Z. Eloktrooh. 32, 157, 652 (1926) 
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schied leugnet jedoch Willlaj^ A. Noyes^). Er ist der Meinung, daß bei allen 
Alten der Bindung Elektronen mehreren Atomen gemeinsam angehoren, wie es 
also im allgemeinen nur für die unpolaren vorausgesetzt wird. Die den polaren 
Verbmdungen eigentümliche Dissoziation soll erst während der Reaktion statt- 
finden, während ursprünglich beide Verbmdungsklassen gleich smd. Der Unter- 
schied Hegt also in der Reaktionsfähigkeit, nicht im Zustand In der Tat 
verhalten sich ]a viele zweifellos unpolare Verbindungen bei Reaktionen wie polare. 
Das zwei identische Chloratome enthaltende Chlormolekül z. B. spaltet sich bei 
der Reaktion mit Wasser in em positives und ein negatives Chloratom : 


:C1:C1: + :H:0**H:=H:C:C1:-hH:C1:, 


ferner reagiert die Hälfte der CMoratome in der Reaktion iNHg -i- SClg “ SNH^Cl 
+ HCI 3 in entgegengesetzter Polarität wie die andere. Während das Jod im all- 
gemeinen ein elektronegatives Element ist, erweisen sich die Jodatome des Dij od- 
acetylens, das nach der Gleichung CH* CH + 2NaOJ - CJ • CJ + 2NaOH ent- 
steht, als positiv usw. Weil also aus Verbindungen, deren Atome in der Ver- 
bindung selbst keinen polaren Charakter haben, diese dennoch m polarer Eorm 
austreten können, so meint Noyes, daß der Unterschied zwischen polarer und 
nichtpolarer Bindung nur auf der Verschiedenheit in der Leichtigkeit der Ab- 
trennung m Ionen und nicht auf einer Verschiedenheit in der Natur der Bindung 
beruht. Es mußte dann aber wieder die Erage aufgeworfen werden, warum die 
Moghohkeit der Elektronenabtrenmmg eine so verschiedene ist, und man wurde 
so doch wieder auf die Notwendigkeit zurückkommen, die Verbindungen nach 
dem Grunde dieses verschiedenen Verhaltens zu klassifizieren. Daß die völlige 
Polarität oder Unpolaritat em vielleicht niemals ganz erreichtes Extrem darstellt, 
ist ja wohl allgemein anerkannt. Vgl hierzu iS. 164. 

§ 48. ZuT weltoron Eenntnls dor BlndnngBarten. Elektrovalenz und Kovalenz so- 
wie die später zu besprechende Foldvalenz sind in ihrer reinsten Form Extrempunkte ohe- 
misoher Bmdungsarten, die m diesem Buche mit einer gewissen WiUkurliohkeit zu einem Em- 
teilungspnnzip verwendet werden. In dom sieh aus diesen Valenzformen zusammensetzenden 
Umriß des Valenzbildes lassen sich auch andere ausgezeiohnete Stellen entdecken, die für eme 
Klassifikation der Valenzarten Verwendung finden können. So betrachtet Lorinq®) als prinzipiell 
verschiedene Eokstufen der Valenzklassen die folgenden Typen von Valenzverbindungen 

1. Bmdung des Hehums un Atom, durch chemische Kräfte moht auflösbar, sondern nur 
durch radioaktive und ähnliche Vorgänge 

2. Atomkombination m gewöhnhcher chemischer Verbmdung 

3. Molekulkombmation zu Verbmdungen, die gemäß 2 schon valenzohemisch gesättigt smd 

4. Valenzbetatigung durch Kohäsion (z. B. Übergang m flüssigen oder festen Zustand) 
Wird auch von Edelgasen gezeigt, bei denen Valenzart 2 nicht vorhanden ist. 

Als eine besondere Valenzform wurde vielfach der Zusammenhang der Atome im metal- 
liBchen Zustande angesehen, die durch „metalhsche Bindung“ beifingt sei. Ralph R. Wyokobt®) 
nimmt in den MetoUen eme so leichte BewegHohkeit der Elektronen an (vgl übrigens bereits 
bei J Btabk), daß dieselben ohne weiteres von einem Atom zum anderen ubergehen können. 
Die Metalle ähneln daher m festem Zustande der Schmelze polarer Elektrolyts Auch 


1) Ber. 67, 1233 (1924); Bl Soc chim. (4) 36, 426 (1924), Rec Trav. chim 41, 567 (1924). 
- ®) Chem N. 117, 319 (1918). — ®) J. Washmgton Acad. 9, 606 (1919). 
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A. Knobb’-) nimmt bei der metallischen Bindung die Beteiligung von Elektronen an, die voll- 
gültig überhaupt keinem Liganden zugereohnet werden können, sondern sich zwisohen den 
verbundenen positiven Ionen bewegen. 

Naoh A. Knobb sind demnach die Bindungen, die unter Mitwirkung der Elektronen er- 
folgen, von viererlei Art: Die Elektronen können mehreren gleichnamigen Kernen gemein- 
sam angehören (Fig. 69, Atombindung) oder auch nur einem einzelnen, Ladung tragenden 
Ion (Fig. 70, lonenbindung). Sie können sich ferner zwischen zwei gleichnamigen Kernen 
bewegen, ohne besondere Zugehörigkeit zu emem derselben (Fig. 71, metallisohe Bindung), 
und schließlich gibt es die sogenannte „Molokülbindung“ (Fig. 72), die mit der später zu 
besprechenden Bindung durch „Feldvalenz“ weitestgehende Ähnhohkeit hat. Sie hensoht zwi- 
schen mehreren Molekülen elektrisch neutraler Stoffe oder zwisohen solchen und Ionen, wobei 
die Elektronenanordnung der angelagerten Bestandteile nicht wesentüoh geändert wird. Diese 
„Molekülbmdungen“ rühren daher, daß die Kräfte im Innern der Moleküle wegen deren nicht 
ganz B 3 mimetrisoher Bauart nioht vollständig kompensiert sind*). Sie sind sohwäoher als die 



l’ig. 60. Atonibindung Fig. 7Ü. lonenbindung 



Fig. 71. Motallischo Bindung Fig. 72. Molokülbindung 


') Z. anorg. (*li 120, 110 (1023); vgl. ancli F. Hauisr, Sitzungsbor. d. preuß. Akad. d. 
WiHH. ßl, »00 (1010); W. Kohsel, Z. Phyn. 1, 390 (1920). 

-) Die (deUtriHchen Strcufoldor Hiud os auch, die naeh Wyokofp (und vielen anderen) die Ag - 
gregatzuHtaiide bedingen. Gasförmige Substanzen hegen dann vor, wenn die Wirkung der 
thonniHehim Schwiiigniigen diejenige der Stronfelder überwiegt, (lUHsige jedoch dann, wenn die 
Stroufelder die tliermischo Wirkung überwinden küiinon Smd die Stnuifolder so stark, daß sie 
(li(' Atome sogar in bestimmter Stellung festhalton können, so ist die Verbindung fest. -le 
größer das Hipolmoment, um so größer ist die Wirkung auf dii' Naohbaratome. Infolgedessen 
sind |)nlar(‘ Snlistanzeii eher fest als unpolare, aber beim absoluten Nullpunkt müssen alle 
»Siilmianzen fest sem, weil ja alle irgondwoleho, werui nuoh geringe Kraftfelder besitzen, die bei 
Abwesenheit tliemiiseher Sehwiiigungon in Wirkung treten niusH(‘u. 

I)i(' Molülcülbilduiig in polaren Substanzi'U ist ein ganz anderer Vorgang. Sie erfolgt unter 
\ollHtaiuliger Übeilragiiiig von Elektronen auf andere als ilas Muttenitom, im Sinuc der von 
Kossr.ii am deuthehsleii ausgeHproclienon Auffassung Daher sind diesi* Molekiile nur uutei 
starker Warmewirkiiiig eiuzelu bestiiudig, im festen Ziistaiule gruppieren sie sieh unter ilei 
Wirkung ihrer Pole in iiioglicliHt iiuHgleieliender Art, so daß die Kimtallgiller eiitHtelion, welclie 
uir z B heim Nati lumchlorid kennen, in denen zu j«*deni Atem einer Art ji* sechs Atome di-i 
entgegeiigeHctzten gelagert sind, liier ist also die Valen/betiitigimg irn Kinzdmoleknl roelit 
weseiitlieh \eiwhieden von der im Alolekul v erbancl. 

Aiieli hei t\|)isehen Atoiiilninliingeii gehoieii die Uinihiiigseloktroiieii di'ii \eiliundenen 
Aloiiien himlig niclil ganz gleiehinußig an, besondeis wenn diese Atome ihrerseits in \ei'Heliio- 
dener Weise md anderen Atomen belastet smd. Es wird dann ein Atom negatii er erseheinen als 
das iindiTc, und cs wiid ein innürmolekulariT eleklrisehei Gegensatz entstehen. \'gl 1) Vdk- 
r.ANDi.n, Bei ßi, 263 (1910); M L TIimioins, .1 Am iSoe. 14, 1607 (1022). A LAi’WOUTn, .1 
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Atom- und lonenbindungen und nach Kitobb identisch mit denjenigen, welche den Aufbau 
der Moleküle zum Kristall bewirken oder die Solvatbildung zur Polge haben. Diese Bindung 
wird oft Farbänderung hervorrufen, denn an ihr smd die Bahnen der Valenzelektronen wesent- 
lich beteiligt, und solche ,, Neben valenzverbindungon“ enthalten Bindungen, die den „Atom- 
bindungen"' sehr nahestehen 

Im Gegensatz zu den obigen Auffassimgen von der „metallischen Bmdung" glaubt 
E M’öIiLbb'-) auch bei dieser eine Auffüllung der äußeren Elektronenschale der Metallatome 
annehmen zu dürfen. Es müßten sich dann die Kerne und Elektronen im Eaumgitter so an- 
ordnen, wie es im Kristall beobachtet wird, also unter Bildung emes einzigen großen Mole- 
küls, wobei jedes Atom von der größtmöghchen Zahl von Elektronen umgeben ist. Im kristal- 
bsiorten Metall läge mithin homdopolare Bindung vor, weil Elektronen eines Atoms den 
Schalen mehrerer Atome gememsam sind. 


" Achtes Kapitel 

Die induzierte Polarität und die halbpolare Bindung 

Nebst Anhang: 

Die Bindung durch ungerade Elektronenzahlen und die Valenz des Bors 

§ 49. Verschifidonhoit im Yalenzcharakter des gleichen Atoms je nach Art der 
Verhlndungsgenossen. Daß die rem polare und die rein unpolare Bindung nur 
Extreme darstellen, '' :^8t im vorhergehenden wiederholt dargelegt worden. Wie 
weit die Annäherung an diese Extreme erfolgt, hängt von der Kombination 
ab, in der sich das gebundene Atom befindet. Manche Atomarten, wie z. B. der 
Kohlenstoß und das Silicium, sind zwar ausgesprochen zur Bildung unpolarer 
Valenz geneigt, während andere, wie die Alkalimetalle oder die Halogene, haupt- 
sächlich polare Valenz zeigen. Aber es ist kein Zweifel, daß selbst der unpolare 
Charakter der Kohlenstofiverbindungen abgestuft ist bis zu solchen, die eine 
recht deutliche Polarität besitzen und Umsetzungsreaktionen zeigen, die den 
lonenreaktionen nahestehen. Umgekehrt gibt es auch bei den Halogenverbindungen 
neben den überwiegend, polaren solche von bemerkenswert nnpolarem Charakter, 
wie z. B. die Halogenmoleküle selber. Die Polaritatsart wird also durch die 
Begleitatome modifiziert, und selbst fast rem unpolare Atome, wie Kohlenntofi, 
können durch Induktion mehr oder weniger stark polaren Charakter annehmen. 
Gerade beim Kohlenstoß mit seinem zur Unpolaritat neigenden Charakter und 
bei der EuUe seiner Verbindungen muß diese Beeinflussung am meisten in die 
Augen springen Das vorhegende Kapitel wird sich daher vielfach mit den orga- 
nischen Verbindungen zu beschäftigen haben. Wenn es gebngt, den Grund der 
polaren Beeinflussung des Kohlenstoßs klarzulegen und ihre Wirkungsstärke fest- 
zustellen, so ist damit die Möglichkeit gegeben, die Reaktionsfähigkeit der verschie- 
denen Klassen organischer Verbindungen und ihrer Einzelmdividuen zu erklären und 
vorauszusehen. Gelost ist dies Problem noch nicht, doch können wir hoßen, wenig- 

chem. Sog. 121,416(1022); W O Kebmaok und R. Robinson, J chom Soc 121,427 (1022), 
sowie S 168 fr. 

1) Z Eloktroeh. 31, 155 (1025). 



§ 49. Versohiedeixheit im Valenzoharakter des gleichen Atoms 
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stens den richtigen Weg zur Lösung erkannt zu haben und die Ursache zu sehen, 
warum überhaupt eine verschiedenartige Reaktionsfähigkeit verschiedener Kohlen- 
stofEatome vorhegt, die man früher als unter dem Einfluß ,,negativierender“ oder 
,,positivierender“ Substituenten oder unter der Wirkung „ungesättigter Bin- 
dungen“ entstanden mehr klassifizierte als erklärte. 

Es sei zunächst an anderen Elementen als dem Kohlenstoß durch einige Bei- 
spiele befegt, daß das Auftreten positiver oder negativer Wertigkeit eines Elementes 
vom Milieu abhängig ist. 

Betrachtet man mit Berzelius die chemische Bindung als durch elektrische 
Gegensätze hervorgerufen, so folgt aus analogen Überlegungen, wie denjenigen, 
die zur Aufstellung der elektrischen Spannungsreihe führen, daß man eiu Element 
oder Radikal nicht schlechthin als „positiv“ oder „negativ“ bezeichnen kann, 
sondern daß dieser Charakter relativ zu demjenigen der mit ihm verbundenen 
chemischen Bestandteile sein muß. Wurtz^) hat wohl zuerst darauf aufmerksam 
gemacht, daß der Wasserstoff sowohl als positives wie als negatives Element 
reagieren kann, z. B. in der Umsetzung 

Cu.H++~H.Cl CUC1 + +H.H-. 

Seine Vermutung bestätigte sich später durch die Reaktionen, welche die Alkali- 
hydride einzugehen vermögen, z. B. 

+Na . H“ 4- +H. er - +H. H”-!- +Na . CI-»), 
wie ja besonders noch Moers“) nachzuweisen vermochte, daß bei der Elektrolyse 
dieser Hydride der Wasserstoff in der Tat zur Anode wandert. Ähnlich zeigte 
später R. EremannÜ, daß bei der Elektrolyse von Metallegierungen das eine 
der Metalle sich zum positiven Pol begibt, während die Metalle in Salzen doch stets 
zur Kathode wandern. — Daß die im allgemeinen negativ auftretenden Halogene 
auch als positive Elemente fungieren können, erwies P. Walden®), der zu zeigen 
vermochte, daß z. B. das Brom in gewissen Lösungsmitteln den Strom zu leiten 
vermag, was er auf seine Konstitution als +Br— Br~ zuruckführt®). Schon früher 
hatte ScHÜTZENBEROER^) Umsetzuufffln 7wisf>bfiT» MpfnnflPA+nffln iin4 TTo1/^n-on_ 
Verbindungen ausgeführt, aus denc . — 

Metallen zu vertreten vermögen, z B. in den Reakt. 

CH3-CO.O-.Mo+-t-Cr.J+ - CH3-GO-0“.J+-fMe+.Cl- 

ciL. co+\ ci+\ cHg- CO . 0- 

; 0 ““ 4 - ^ 0 -- - 

CH3 • CU / CH3 . CO . 0“ C1+ 

Neuerdings haben besonders J. F. Durand und R. Naves®) darauf hingewiesen, 
daß in der unter chlorigen Saure und im Chlormonoxyd das Chlor eine posi- 
tive Rolle spielt und daß die Forineln 

+H • “ 0^ • H'*' ' K . “O'L K • “0“ • K+ 

■•■CI • “ 0" • H ^ Nv . “0“ . Cl+ +C1 . “0“ • C1+ 


*) La Tlii'driü aLuiniqiii' l’an« 1870, löl - -) Vgl auch .Tonus, .1 Am fcjoc 40, 
(ll)lH) - “) Z aiiorg (’h 11«, 179 (li)2()). - *) MonatHh 4t, 401 (li)24) - ®) Z. phys 
eil t», 3S.T (100.3) - ®) Vgl jedoch Hhunur, Ualeoki und Beckiku, Z phjs Ch 84, 
513, .570 (1013) - ’) TIu'hc l'ans 180«, No 240 - «) Bl Boc chim (4) «7, 1147 (102,5) 
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analog gebaut sind. Für den relativ positiven Charakter des Chlors im Hypochlorit 
spricht dessen Entstehungsweise 

+C1 . CI“ + +H . (OH)- +C1 ■ (OH)“ +-+H . CI“ , 

das Verhalten bei der Elektrolyse, wo die unterchlorige Saure als amphoterer 
Elektrolyt fungiert, sowie eine ganze Eeihe von Eeaktionen organischer Natur, 
die im einzelnen hier nicht aufgeführt werden können. Auch im Chlorazid kann 
man das Chlor als den positiven Molekulbestandteil betrachten . 

-N3.Na+++Cl-(0H)- “N3.Cl+ + +Na.(0H)“. 


Es fragt sich nun, ob m einem Molekül wie Clg der polare Gegensatz der beiden 
Atome bereits besteht, oder ob er erst bei der Eeaktion entwickelt wird, in- 
dem das hinzntretende Eeagens die beiden Chloratome verschieden beeinflußt. 
Nimmt man, wie dies vielfach geschieht, als Vorstufe der Umsetzung die Bildung 
eines Additionsproduktes, eines „Adduktes“ (Voeländeb), an, so muß das Chlor- 
molekul seine Symmetrie verhören, wenn nicht auch das andere Molekül rem sym- 
metrisch ist. Es wird dann das eine Chloratom unter emem andersartigen Einflüsse 
des zweiten Moleküls stehen als das andere. Diese Anschauung ist wohl der ent- 
gegengesetzten vorzuziehen, die schon im ursprünglichen Molekül einen polaren 
Gegensatz annimmt Eine solche Ansicht vertritt H. S. Eby^). Die Möglichkeit 
verschiedenartiger, bald positiver, bald negativer Valenzbetatigung des gleichen 
Elementes glaubt er aus der Annahme herauslesen zu können, daß solche Moleküle 

+ — + “ 

schon an sich die Konstitution H— H oder 01— CI besitzen. Eeagieren diese nun 
unter Bildung von Chlorwasserstoff, so soUte dieser m zwei „elektromerein“ Formen, 

H— CI und H— 01, entstehen, die dann allerdings oft durch irgendemen Ausgleich 
identisch werden. Dagegen glaubt Frt aus Spektralerscheinungen im Ultraviolett 
schließen zu dürfen, daß wenigstens beim Benzol und beim Naphthalin wirkhch 
verschiedene „Elektromere“ auftreten. Für das Kohlenstoffatom selbst ergeben 
sich nicht weniger als fünf „elektronische“ Typen 

1 + 1 + 1 + 1 + ]- 
+.C- ±-C-- ±-C_ 

+1 +1 -I -I -I 

die in ihrer Anwendung verschiedene Formen der Kohlenwasserstoffe ermoghcheii, 
durch welche „Elektromere“ zustande kommen, deren „Phasotropie“ das Ultra- 
violettspektrum bedmgt®). 

§ 50. Zuruckführung der Verschiedenheit auf Eloktronenabgahe und -aiii- 
nahmo. Fragt man sich nun, wodurch eine solche Difierenz der positiven odei 
negativen Betatigungsweise emes Atoms verursacht werden kann, so hegt am 
nächsten, eine Elektronenubertragung oder eine Elektronenaufnahme dafür ver- 


1) Z. phys Ch. 76, 38Ö, 398, 691 (1911) 

Anwendmig der elektronifloben Valenzauffaßaimg auf das Kohlenstofiatom imd das 
Beuzolproblem und Zuruckfubrung ge'wlsBer, sonst als stensoh bedingt engesebeuer anormaler 
Eigenschaften auf „positive“ und „negative“ Valenzen. J. Am Soo 84, 662 (1912), 30, 248, 
262, 1036 (1914); 37, 866, 863, 883 (1916), auf die Eigenschaften der „freien Eadikale“: Z. phys 
Ch. 90, 458 (1916) 
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antwortlich zu machen, d. h. die Valenz als eine polare anzunehmen. Der zweite 
Schritt ist dann, die Übertragung nicht als vollständig, sondern nur als ein- 
geieitet anzusehen, die Elektronenstruktur also als verzerrt zu betrachten. 

. Dann wären diese Verbindungen Mitteldinge zwischen den polaren und den rem 
unpolaren Verbindungen. Die letztgenannte Vorstellung dürfte die richtige sein. 
Daß sie, als die kompliziertere, zeitlich erst später auftauchte, ist verständlich. 
Das Verdienst, die Induktionawirkung der Begleitatome auf die Valenz des Kohlen- 
stofEatoms zuerst ausführlich erörtert zu haben, gebührt EaIiK und Nelson, die 
diesem Problem eine größere Eeihe von Abhandlungen widmeten. Sie sahen die 
Ursache der Änderung der Valenzeigenschafb rem in der „K;orpu8kel“-Übertragung 
in Thomsons Sinne (vgl. S. 83£.), für die wir ja jetzt den Ausdruck „Elektronen“- 
Übertragung gebrauchen können. Je nach Aufnahme oder Abgabe von „Korpuskeln* * 
können die Atome verschiedenen Charakter gewinnen, und gerade bei Atomen von 
nicht ausgesprochenem elektrochemischem Charakter, wie Kohlenstoff, wird 
die Möglichkeit vorhanden sein, daß beide elekttonische Typen sich büden. Diese 
Idee von Falk und Nelson ist durchaus richtig, nur darf man nicht eine völlige 
Übertragung, sondern ein mehr oder weniger starkes Hinneigen der Elektronen 
annehmen, um der Wahrheit besser zu entsprechen. 

Einige Beispiele der FALK-NELSONschen Folgerungen seien hier gegeben* 

Ira Tetrachlorkohlenstoff (I.) und im Methan (ü.) spielt nachpALK und 
Nelson^) der KohlenstoII insofern eine verschiedene KoUe, als er unter der In- 
duktion des Chlors bzw. Wasserstoffs im ersten Falle Elektronen abgegeben hat, 
im zweiten solche aufgeuommen hat. 

Es läßt sich dies in der Formel dadurch zum Ausdruck bringen, als die „Valenz“ 
nicht durch einen Strich, sondern durch einen Pfeil wiedergegeben wird, dessen 


CI 

t 

1. ('KC-^Cl 
CI 


H 

II. H-^C^H 

t 

H 


Richtung diejenige der Elektronenubertragung bedeutet. Es ist nun zweifellos 
falsch, auf diese unpolaren Verbindungen die polaren Formeln anzuwenden; den- 
noch brachten Falk und Nelsons Arbeiten einen großen Fortschritt, weil sie als 
erste die Bedeutung der Induktion für das Verhalten der Atome erkannten und 
diskutierten. 

Zu fohlorhafton BoHullAton golongton bio bei der DiBkusaion des Atkanmoleküls (HI.). 
Bei Holohen Vorbindimgen mit paaror Atomzahl kann naoh ihrer BetraohtungsweiBe die RoUe 


H H 
I i 
III. 

t t 
H H 

der beiden KohlfiiHtoffaiDino lueht die gleiche Bein, emeB muß negativ, daa andere positiv sein, 
die Verbindung mt imHyniniotnsoli. Dennoch können auch nach dieser Auffassung nicht zwei 

1) School of Mmes Quaiterly 80, 170 (1900). J. Am Soc. 32, 1637 (1910), 33. (1911), 

VIIJ. Int Congi*. of Applied Cliemistry 1012, Bd », 212, J pr Ch. (2) 88, 97 (19 3). 
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verBchiedeno Äthane existieren, denn denkt man sich die Pfoilriohtung umgekehrt, so nimmt 
zwar jedes der beiden Kohlenstoifatome eine andere Funktion an als vorher, aber die Änderung 
hat doch zu emem Molekül völlig gleicher Art geführt — Auch Nelson-Falks Erklärung der 
elektrisehen Leitfähigkeit von Tnphenylmothanlosimgen auf dieser Daais ist nicht einwandfrei 
Sie nehmen an, daß m den Lösungen Hexaphonylathan vorliegi* und daß die erwähnte Ungleich 
artigkeit der Äthan-Kohlenstoff atome die elektrische Deoiiiflußbarkoit bedinge. Schon dio 
Voraussetzung ist unrichtig 

Sobald man jedoch keinen vollkommenen Eloktroneniibergang, aondeni nur ein Hinncigen 
von Elektronen aus der ursprünghohen Gloiehgowiohtslago infolgi' der Induktion durch die 
Nachbaratome annimmt, werden Falk und Nelsons Folgorimgon bedeutungsvoll. Diesen 
Schluß ziehen Falk und Nelson aber nicht. Mit ihm wurde sieh auch ebenso oder besser die 
von Falk und Nelson hervorgehobene und auf vollkommenen Eloktrononübergong zurüok- 
gefuhrte Tatsache erklären, daß der Unterschied im Vorhalten von Säuren paarer und un- 
paarer Kohlenstoffzahl mit der Unsymmetne bzw der Symmetrie des Moleküls zuaammen- 
hängt, wie folgende Formeln zeigen: 

COjjH .H OHj CObH C0),H ■ OHj -»■ CHj • CüjH 

Malonsäure (symmetr ) DomstoinBäuro (luiHymmetr.) 

Eine interessante Deutung ergibt sich ferner für ilas Auftreten vorsobiodongroßer Disso- 
ziat ionskonstanten bei organischen Säuren aus der Annahme, daß bei Substitution mit sauren 
Besten Umkehrung der Bindungsnchtung der Valenz ointritt. Von den vier Formeln’') 

I. 5 CCO 2 H n 5 0-COaH III. SC-Oüal-I IV. SC-GOaH 

entspricht die erste der Methankonfiguration, dio letzte der 0( il^-Konüguration (vgl. oben). 
Die vier Klassen heben sieh m der Größe ihrer Dissoziationskonstantiui leidheh scharf von- 
emander ab. Auch aromatisohe, mehrbasische und ungesättigte Säuren zeigen Dissoziations- 
konstanten, deren Größe zu den obigen Betrachtungen stimmt. Daß man diesu Dinge allerdings 
auch anders als durch Änderung der Valenzriohtung orklänm kann, liegt auf der Hand. 

Zu besonders wichtigen Folgerungen führt die NELSON-FALKsche AuffuHsung bei der „mohr- 
faohon Bindung“, teils für das Voraussehon von Isomoncii, teils für diu Konstitutionsbestim- 
mimg durch Beaktionsfohigkoit Boi Doppelbindungen mdsHon schon durch die Valenz- 
riohtung Isomerien emtreton können- 

c::c ci;c cito c;to ti^o. 

Solche smd verschiedentlich beobachtet worden, ohne daß die alte Theorie, dio die Valoiiz un- 
polor behandelt, ihre Ursache erkennen läßt. Schließlich ist dio auswahlendc Natur der beiden 
SEälften der Partialvalonz durch Annahme der gerichteten Bindung besondorH leicht er- 
klärlich, die j'a m nuoe schon m der Annahme Thieleb lag (vgl S. 72), daß dio oinzelnon G-Atomo 

-t- — H- — 

entgegengesetzte Ladung im Sinne von — G C! - C = C — besitzen 

In Kohlenstoffverbindungen mit Doppolbmdung müssen nach Falk und Nelson fol- 
gende „Valonznohtungen“ auftreten können. 

I.CRaltCRa II. ORa H CRg III CRR' GRR' IV GRR'j;! GRR'. 

Ein KonetitutionsunterBohiod nach I. und II. hat sich bisher durch Isomorieersoheinungon 
nicht nachwoisen lassen. Aber bei imsymmotnschen Verbindungen, wie CH., • C'Ht=OH 2 , bei 
der die drei Konfigurationen 

CHj • CH :: CHa CH 3 • CH t CH, CHg C H C!H„ 

’) Nach H. Fry, J. Am Soc 34, 064 (1912) ist die Anzahl dieser Formeln noch zu verdop- 
peln, da Bindung der Carboxylgnippe im Sinne von ■<- CO,H und -*■ CO^H zu berücksichtigen 
ist. Nach Falk, J. Am Soc 34, 1041(1912), wirkt jedoch che CO,H-Gruppo ausschließlich negativ 
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denkbar sind, wird sich zeigen lassen, ob die letzte oder eine der beiden ersten vorhegt. Denn 
bei den ersten wird sich z B. bei Addition von HJ das Jodatom stets an das eine, das H-Atom 
stets an das andere C-Atom anlagem, es wird also em einheithohes Beaktionsprodukt entstehen, 
nach der dritten Eormel kann aber das J od ebmtsogut an das eine wie 'auch an das andere C-Atom 
herantreten und es werden daher die beiden Isomeren CHgCHg— CHJ und CHj-CHJ—CHa 
nebenemander gebildet werden. Da letzteres der Eall ist, sohheßen Faxk und Nblson auf die 
Konfiguration CHg-CH CHg. — Bei dreifachen Bindungen soll meist „gerichtete“ (besser 
gesagt" ,, polare“) Valenz im Smne von — C^C— vorhegen, denn Anlagerungsreaktionen, 
'Wie z. B COaH • C ^ C COaH Brj = COaH- CBr t CBr ■ COaH 


führen meist zu zwei Dritteln der Dibromfumar- und einem Drittel der Dibrommaleinsaure. 
Sieht man den Unterschied der beiden Säuren eben in der Art der Valenznohtung, so ist dies 
Besultat plausibel, wenn die drei Bindungen ^ die gleiche Angreifbarkeit besitzen, es 
liefert dann die Sprengung der nach links gerichteten Bmdung die eme, die der nach rechts 
gerichteten beiden Bmdungen jeweilen die zweite Säureart. 

Großer smd die durch Bichtungsumkehr emtretenden Eigensohaftsuntersohiede beim Stick- 
stoff Dieser kann, gemäß Thomsoits Theorie, entweder drei Korpuskeln aufnehmen (NBLg) 
oder deren fünf abgeben (NaOg) Die aus der Formel Hj N -+■ N JZHa ersiohthohe Verschie- 
denheit der K-Atome im Hydrazm macht sich m der verschieden großen Intensität der Anlage- 
ningsfähigkeit, z B für HCl, kenntUoh. Den Diazoniumverbindungen soll die Formel 

R N ^ N, den Syndiazoverbindungen die Konfiguration B -► N N f X, den Antuhazo- 
4- 
X 


Verbindungen B N N ■*- X zukommen. 

Auch die bei Hydroxylverbmdungen oft auftretende Tautomerie läßt sich m der Formel- 
sprache von Falk und Nblson gut wiedergeben 


H-.N 






^0 

'^0 
Salpetrige Saure 


O^H 


'^0 




H-^O/ 


H.>0+.SC^ 


^04.H 


Schweflige Saure 


^0 


H-^Ci:tO Cl-^O-f-H 

Unterchlorige Säure 


H 


Wasserstoffperoxyd 


Uber eine Klassifikation der chemischen Reaktionen, die sich aus den NELSON-FALKSohen 
Anschauungen ergibt, vgl J. M Nelson, H T Beans und K. Geoboe Falk^). Eine Über- 
tragung auf Komplexverbmdungen Nelson und Falk®) 

Gegen die NsLSON-FALKsche Auffassung der Valenz wendet sich Roqbb F Bbdnel®) 
mit Gründen, imter denen einige bemerkenswert sind. Der chemische Augenschein stützt viel- 
fach die Ansichten von Nelson-Falk moht, z. B was das Ziokzaokverhalten der Eigenschaften 
von aufeinanderfolgenden Verbmdungen in homologen Reihen anbetnfft. Die „Elektromerie“ 
bewahrt sich bei kemer Gesetzmäßigkeit vollkommen, und kem emziger Pall von „Elektro- 
isomene“ ist bekannt*) Auch die phjmikahsohen Experimente widersprechen nach Brunels 
Meinung den zu fordernden Erwartungen. Belege für seme Ausführungen zu brmgen, ist hier m 
Kürze moht moghoh und wohl auch insofern uberfl-üssig, als im folgenden die von ihm erkannten 
Schwachen der NELSON-FALKschen Theorie sich ohne weiteres bemerkbar machen werden. 


1) J Am Soo. 36, 1810 (1913) - ®) J Am. Soc 37, 274 (1915), vgl S. 236 - ®) J 
Am. Soc 87, 709 (1915), Nelson und Falks Replik, ebendort 2368. 

*) Nach BLaeby Shiplby Fry, J Am Soo. 34, 664 (1912) ist die Zahl der Isomenen Falks 
sogar noch ungenügend Bei substituierten Carbonsauren sollten nicht vier, sondern acht 
Klassen existieren 
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Nelson-Palks extacem-polare Theone ist sicherhcli niclit haltbar, der Einwand, 
durch den sie wohl am glattesten zu erledigen ist, besteht darin, daß sie eine be- 
deutend größere Anzahl von Isomeren voraussehen läßt, als in Wahrheit 
existieren. Die Annahme, daß eine nachträgliche Umwandlung solcher Isomerer 
inemander stattfinden soll, würde mchts anderes bedeuten, als daß diesen elektro- 
nischen Extremstufen keine reelle Bedeutung zukommt, daß sie also im einzelnen 
nicht betrachtet werden dürfen. Vielmehr wurde dann em Gleichgewicht im 
Sinne der STAKK-EAUPPMANNschen und übrigens auch der TnoMSONschen Auf- 
fassung anzunehmen sem, d. h. die XohlenstofEverbmdungen erreichen eben weder 
das Ideal der polaren, noch das der unpolaren Verbmdung, sondern ihr Charakter 
ist abhängig von den Begleitatomen. In diesem Sinne des „mduzierten Valenz- 
charakters“ entwickelt sich dann die elektronische Auffassung der organischen 
und anderer ^Verbindungen weiter. 

§ 61. Znriiokfuhrung der Verschiedenheit aut Induktion. Eale und Nelson 
betrachten die Polarität auch m den organischen Verbmdungen als eme vollstän- 
dige. Durch Elektronenabgabe oder -aufnahme erhält das KohlenstofEatom einen 
verschiedenen Charakter. Es ist J. Stabes Verdienst, darauf hingewiesen zu haben, 
daß eme solche DifEerenz im Verhalten auch eintreten kann und muß, ohne daß 
das KohlenstofEatom Elektronen gewonnen oder verloren hat. Je nach der Inten- 
sität, mit der ein ihm verbundenes Atom Elektronen von ihm abzieht, ohne sie 
ihm zu entreißen, muß sich der Charakter des Valenzfeldes andern, das noch für 
die Bindung anderer Atome zur Verfügung steht. Stabe sieht bekannthch (vgl. 
S. 86) die positive Atomwirkung als vom Atom inneren selbst veranlaßt an, nicht 
etwa nur als emen Mangel negativer Wirkung. Es führt das nur zu einem anderen 
Gesichtswinkel als dem jetzt übhchen, ohne im ganzen einen Gegensatz zu pro- 
duzieren. In Stabes Sprache ist die Methylgruppe deshalb positiv, weil die drei 
Valenzelektronen der WasserstofEatome drei solchen des KohlenstofEs sehr nahe- 
getreten smd, weshalb sich der von ihnen bedeckte Oberflächenteil unter starker 
negativer Beeinflussung befindet. Somit bleibt für das vierte Valenzelektron des 
KohlenstofEs nur wenig Energie der positiven Valenzfläche übrig, die Bmdung 
zwischen ihm und dem Kohlenstofiatom wird gelockert und das vierte Valenzfeld 
gewinnt mehr positiven Charakter. Eme Negativierung des KohlenstofEatoms 
kann umgekehrt emtreten, wenn die mit ihm verbundenen Atome einen Teil semer 
Valenzelektronen stark abziehen, so daß die resthchen ibm um so naher treten 
können. Das ist z. B. bei der Bmdung mit Stickstofl der Eall: Werden m der C=N- 
Gruppe drei Elektronen des C- Atoms zum Stiokstofi hmgezogen, so kann das vierte 
um so näher an den positiven Atomrest herantreten, und ahnhches ist der EaU bei 
der dreiEaohen C=C-Bmdung, wodurch die Eadikale C=N und C=C die Eigen- 
schaft gewinnen, Metalle ketten zu können. Es tritt hier also eigenthch keine neue 
„Valenz“ auf, sondern es wird nur durch Kraftfeldverschiebung die Moghch- 
keit zu einer vorher unmöglichen Betätigung gegeben. 

Überträgt man diese Anschauungen auf unsere heutigen elektronischen An- 
schauungen vom Atom, so ergeben sich direkt die Betrachtungsweisen, welche 
Ejebmace und Eobinson (vgl, S. 172), oder m verfemerter Eorm H0JENDahl 
(vgl. S. 175) oder Lugas (S. 176) über die Oktettverzerrungen geäußert haben und 
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die nacli dem jetzigen Stande unseres Wissens woM der Wahrheit am nächsten 
kommen. 

Jedooh. auch, ohne im einzelnen auf die Elektronenstruktur der Oktetts näher emzugehen, 
TrH,nn man, wie H. dies getan hat, mit dem hier emgefuhrten Gedanken der Elektronen- 

veizerrnng durch mduzierte Polarität sehr erfolgreich eine größere AnTiahl von Eigenschaften 
physikahsoher und reaktionsmäßiger Natur bei organischen Körpern deuten. Vor allem ergibt 
sich hier bereits die Wirkung einer Elektronenverzerrung nicht nur zum Naohbaratom, sondern 
über die ganze Kette hin Im dbngen lehnt sich PAunv zunächst noch an die STASKSchen An- 
schauungen an. 

Nur ein Beispiel sei für diese Dinge gegeben®), namlioh die Erörterung der Verhältnisse 

I t I 

bei der Oxymethylenketongruppierung, 0=C-C=C-0H. In der folgenden Eigur smd die 
großen Kreise Atomrumpfe, die klemen Valenzelektronen. Die festere Bindung ist durch emen 
dickeren Strich wiedergegeben: 



Das chemische Verhalten der Verbindung zeigt, daß Cg und (\ mitemander fest verbunden 
sind. Dadurch wird emerseits der Wasserstoff ionisiert und andererseits die negative Ladung 
von Og vom Sauerstoff stark in Anspruch genommen, wodurch das gelockerte Valenzelektron 
an Og zurückgezogen wird. Gleichzeitig wird die Bindung o zum Atom Cg schwächer, wodurch 
diesem stärkere Ladungen zur festeren Bindung an Cj^ verfügbar werden, das infolgedessen 
den Sauerstoff nicht mehr so stark onziehen kann. Dieser erhält dadurch eme Verstärkung 
semer positiven Felder und zieht sein gelockertes Valenzolektron zuruck, wodurch der Sauer- 
stoff weniger reaktionsfähig werden muß, wie das die Erfahrung zeigt. 

'Wix sehen so em Abwechseln der Bindefähigkeit bei einer Kette von Kohlen- 
stofEatomen, das mit einem polaren Wechsel parallel geht. Denn wenn em Elek- 
tron sich von der Masse entfernt, sich also in loserer Bmdung befindet, so nähert 
sich die Bmdungsweise der der Metalle, in umgekehrtem Falle der der Metalloide 
(Henrioh). Lockerung xmd Festigung der Elektronenbindung durch benachbarte, 
eventuell neu hinzutretende Atome bestimmt die Änderungen des Verbindungs- 
charakters durch Substitution, und die hierdurch hervorgerufene Abwechselung 
in der Bindefestigkeit und Polarität veranlagt, daß gewisse physikalische Kon- 
stanten, wie Schmelzpunkt, Dissoziationskonstante und spezifische Warme, bei 
geradlinigen gesättigten Ketten nur oszillierend ansteigen. 

Auf die sehr interessanten Folgerungen, die H. Pauly durch Weiterfuhrung 
der SxAEKschen Anschauungen über den Bau des Benzole und semer Sub- 
stitutionsprodukte zieht, besonders auch bezüglich der dirigierenden Wir- 
kung bei der Substitution, kann nur hingewiesen werden. Es sind hierm die 
Vorläufer der neueren Anschauungen der Wirkung induzierter Polarität zu 
erblicken. 

1) Ann 383, 266 (1911), J. pr. Ch (2) 98, 106 (1918); Ber 48, 937 (1919), Z anorg Ch 
119, 271 (1921) - ®) Vgl Henbioh, Jb Rad. 19, 26 (1922). 
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Die Betrachtungen über Valenzbeeinflussung auf Grund elektrischer Induktion 
spielen von nun an fortdauernd eine große Rolle in den Überlegungen besonders 
der organischen Chemiker. Soweit sie überwiegend angestellt werden, um den 
Verlauf organischer Reaktionen zu erklären, wie dies u a in den sehr interessanten 
Arbeiten von Flübsohheim, Michael, Vorlandbb u. a. geschieht, können sie 
hier nicht erörtert werden. Andere Arbeiten, welche das Verhalten der organischen 
Körper hauptsächlich zu dem Zwecke studieren, Aufschluß über das Wesen der 
chemischen Bindung zu erhalten, oder Betrachtungen über Valenzteilung, wie 
diejenigen von Thiele (S 72), Fry (S 164f ), dürfen jedoch in diesem Buche mcht 
übergangen werden. 

Am deutlichsten zeigen sich die Einflüsse der V alenzinduktion an den alter- 
nierenden Eigenschaften der Atome m Ketten Diese Einflüsse bestimmen 
den Substitutionsort der orgamschen Körper entscheidend und veranlassen die 
Zickzackkurven der physikalischen Eigenschaften homologer Reihen. Auch die 
Substitution in Verbindungen mit „Partial Valenzen“ kann erst unter diesem Ge- 
sichtspunkt befriedigend gedeutet werden Besonders in der enghschen und ameri- 
kanischen Literatur ist von der Theorie der induzierten Polarität in den letzten 
Jahren ausgiebiger Gebrauch gemacht worden An dieser Stelle müssen wir uns in 
Anbetracht des großen Umfanges dieser Literatur darauf beschränken, die theo- 
retischen Grundlagen dieser Bindungslehre zu erörtern und durch wemge Beispiele 
zu belegen 

Wahrend früher der elektronische Charakter dieser Emwixkung noch vernach- 
lässigt werden konnte (Flursohheim, Vorländer) oder nur diskussionsweise 
berücksichtigt wurde (Lapwobth), stehen die neueren überzeugendsten Ausfüh- 
rungen (ELermack und Robinson, Lowry, Ingold, Lugas u. a.) durchaus auf dem 
Boden der Oktett-Theorie. Nichtsdestoweniger sind auch die erstgenannten 
Untersuchungen bedeutungsvoll, da sie die Erscheinungen bereits richtig erfassen, 
ohne sich auf eine Deutung festzulegen. 

Ohne im einzelnen auf die Elektronengruppierung im Molekül emzugehen, 
benutzt A. Lapworth’-) das „Prinzip der mduzierten abwechselnden Polaritäten“^), 
um Beziehungen zwischen den Eigenschaften der ,, Partial Valenzen“ und dem 
elektronischen Bau der Moleküle herzusteUen Lapworths Grundannahme ist die, 
daß jedes Atom emer (organischen) Verbmdung eine gegebene (maximale) Anzahl 
von Bmdiingsmöglichkeiten oder Valenzlimen besitzt. Mehr Valenzlmien vermag 
das Atom nicht aufzunehmen, wohl aber wemger, so daß lokal auch ein Valenz- 
manko vorliegen kann. Die Gesamtzahl dieser Valenzlmien bleibt in emem be- 
stimmten Molekülteil konstant, doch können sie innerhalb des Moleküls oder auch 
nach der Umgebung hin ihre Stellung wechseln In diesem Punkte sieht Lapworth 
einen Unterschied seiner Theorie gegenüber z. B derjenigen von Thiele, nach der 
der Gesamt valenzbetrag am Atom stets vorhanden, jedoch nicht immer ausgenutzt 
ist Das Manko einer Partialvalenz an einer Stelle, die imstande wäre, eine solche 
zu tragen, bezeichnet er in seinen Formeln mit einem x tmd nennt solche Minus- 
valenzen „virtuelle Valenzen“, ini Gegensatz zu „realen Valenzen“, positiven Va- 

J. ohem Soc 121, 416 (1922) - Mem Manchester Phil Soc 64, III, 1 (1920) 
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lenzen (nicht im elektrischen Sinne) Die Summe von virtuellen und realen Va- 
lenzen ist gleich der Maximal valenz Die virtuelle Valenz imterscheidet sich von 
der Residual- oder latenten Valenz dadurch, daß letztere einen Überschuß, eine 
nicht ausgenutzte Valenz darstellt, wahrend die virtuelle Valenz ein wahres Defizit 
bedeutet^) 

Es können nun durch Beeinflussungen verschiedener Art, wie thermische oder 
Strahlungsstoße, durch Assoziationstendenz oder Komplexbildung u a m in dem 
normalen Zustand der Verbindung Storungen auftreten. Hierdurch wird ein 
Zwang (constraint) auf die betrofienen Atome ausgeübt, die danach streben, ihre 
normalen Verhältnisse wiederzugewinnen. Dabei kann eine andersartige Valenz- 
verteilung erfolgen als die im Ausgangskorper, doch darf die gesamte Zugkraft 
an allen Teilen des veränderten Moleküls nicht großer sein als der primär aus- 
geubte Zwang. 

Sind nicht alle Atome einer Kette gleichartig, so wird unweigerlich von einem 
differierenden Atom ein Zwang auf die übrigen Atome der Kette ausgehen Dieses 
Atom wird das „Schlüsselatom“ genannt und in den unten angedeuteten Ketten- 
molekulen mit Aq bezeichnet Es wird bei organischen Verbmdungen oft nicht 
durch Kohlenstoff, sondern durch Halogen, Stickstoff usw. dargesteUt Ist das 
Schlüsselatom positiv, so wird es das nebenstehende Kohlenstoffatom A^ negati- 
vieren, dadurch wird das nächste Kohlenstoffatom Ag wieder positiv, A 3 negativ 
usf., so daß gemäß der Theorie von der induzierten Polarität der Charakter der 
Atome in der Kette alterniert. 


L AP WORTH nimmt nun an, daß jede Bindung in drei gleiche Teile zerfallen 
kann Die mögliche Veränderung eines Moleküls durch Zwang wird dann in Fig 74 
wiedergegeben, in der das mittlere das Ausgangsmolekäl darstellt-) 
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Bei Veränderung in das linksstehende Molekül tritt also bei A^ und A 3 Manko- 


Valenz auf, bei derjenigen in das rechtsstehende sieht man z. B. zwischen Ag und 
A^ Erhöhung der Valenz über den normalen Wert Indem das Schlüsselatom in 
einem Falle positiv, im zweiten negativ angenommen wird, entstehen vier Mög- 
lichkeiten der Molekulveranderung Je großer der „Zwang“ ist, um so großer kann 

Auf eine nähere Darstellung der Partialvalenztheorie Lapworths sei hier verzichtet, 
da sie durch spater wiedergegebene Ausfuhrungen anderer Autoren überholt ist 

®) Die Figur ist gegen das Onginal vereinfacht, um den Gegenstand in Kurze verständlich 
zu machen, einige Feinheiten müssen allerdings so unerklärt bleiben 
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die Valenzveranderung am ScUusselatom angenommen werden. Freie Valenzen 
treten in diesen Formeln nictt auf. 

Für die elektnsclie Deutung dieser Auffassung zog Lapworth zuerst Auf- 
fassungen m Frage, wie sie etwa der ersten Arbeit von Thomson (vgl. S. 83) 
entsprachen. Die Konstanz der Valenzkraft bedeutet ihm die Konstanz der Summe 
der elektrischen Kraftrohren auf dem Atom; die „reelle“ Valenz nimmt ihren Aus- 
gang vom Äußeren, die „virtuelle“ vom Kern des Atoms^). Jedoch kann mau 
bereits m der Möghchkeit der Dreiteilimg der Valenz Anstoß nehmen. Setzt 
man, wie J. Coiien^) dies anregte, eme Zweiteilung, so ergeben sich Bilder, die 
den LEWis-LANGMUiRschen Modellen nahekommen, und die Partialvalenz ent- 
spräche der Bindung durch ein Elektron. Demgegenüber mochte Lapworth die 
Vorstellung von Kraftfeldern nicht voUig aufgeben, weil er die Erschemungen 
der „induzierten Polarität“, die sich bei den Reaktionen der orgamschen Ver- 
bmdungen äußern, mit diesen besser erklären zu können glaubt. Doch diskutiert 
er die Verhältnisse auch auf Grund der Elektronentheorie. Virtuelle Valenz 
würde dann vorhegen, wenn das Atom ein Elektron verloren hat, reeUe da- 
gegen, wenn es em ungekettetes Elektron mehr hat als im stabilen Zustand des 
Moleküls. Demnach werden Atome mit virtueller Valenz das Bestreben haben, 
sich mit solchen mit reeller Valenz zu vereimgen. Der oben erwähnte „Zwang“ 
wäre nichts anderes als die Fortbewegung eines Elektrons zu emer anderen Binde- 
stelle. Es müßte dann aber zeitweise Atombindung durch ein Elektron vorliegen, 
und ob ein Elektron allem bereits für Bindung verantworthoh gemacht werden 
kann, ist noch die Frage. (Vgl. S. 194.) 

Diesen Gedanken des Hinziehens des Elektrons zu einer neuen Bmdestelle, 
ohne daß es den Zusammenhang mit dem ihm anfanghch zugehörigen Atom ver- 
hert, haben dann Kjirmack und Robinson sowie Stieglitz näher ausgefuhrt, und 
Lucas (S 176) hat ihn in der Form ausgesprochen, die uns heute die plausibelste 
zu sem schemt Kermack und Robinson sehen dabei die Große der Positivitat 
eines Atoms als abhängig von der Größe der Elektronenverzerrung an®). Über- 
wiegend negativen Charakter besitzt nach ihnen em Atom, das von einem stabilen 
Oktett umgeben ist oder das danach strebt, em stabiles Oktett zu bilden. Das 
Oktett ist um so stabiler, je wemger die Elektronen durch Bindung an andere 
Atome weggezogen werden, und es ist um so widerstandsfähiger, je mehr es sich 
dem idealen Grad größter Stabilität, also größter Symmetrie, nähert. Umgekehrt 
strebt em an emer Stelle labiles Oktett zu weiterem Bruch, und Atome, die em 
solches enthalten, werden positiv, m der Tendenz, Elektronen zu verlieren. Übrigens 
schemt die Anziehungskraft für die Oktettelektronen mcht bei den Atomen aller 
Elemente gleich zu sem ; Sauerstoff, Stickstoff oder Chlor üben als Schlüsselatome 
eme besondere Attraktion aus, wodurch die Polarität m orgamschen Molekülen, 
die diese Elemente enthalten, erhöht wird und m anorganischen bis zur vollkom- 
mensten Polarität gesteigert werden kann Kohlenstoff an sich ist nahezu neu- 
tral, aber unter dem Einfluß anderer Atome kann er gleichfalls polar werden. In 

Vgl ähnliche Betrachtimgon bei Conant, J Ara Soo 43, 1703 (1921) - 2) Vgl. bei 
Lapworth. - J Chem Soc 121, 427 (1922). 
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der Gruppe >C-0 z. B. ist das Sauerstof foktett das stabilere, indem es die 
Kovalenz-Elektronen, die es mit dem Kohlenstoff verbmden, dem Sauerstoff an- 

— f- 

nähert, der dadurch das negativere Element wird. Bei Reaktion mit XY wird daher 
H — — h 

— CX— OY— eutstehen. Sind zwei gesättigte Kohlenstoff atome miteinander ver- 
bunden, so üben sie gegenseitig auf ihre Oktetts nur einen geringen Zug aus ; dieser 
wächst aber bei Verlängerung der Kohlenstoffkette. In genauerer Ausführung 
hegen die Verbaltmsse folgendermaßen: 

Ein System aus vier Atomen laßt sich wie folgt formuheren- :A:B:C:D: 
Ist aber aus irgendeinem Grunde das Oktett von A besonders stabil, so wird A 
die beiden Elektronen an sich heranziehen, die es mit B verbmden. Darum wird 
B instabiler imd vermag nun auch seme anderen Elektronen nur lockerer zu 
halten. Somit wird das Atom C ebenfalls zwei Elektronen von B verhaltmsmaßig 
leicht* an sich heranziehen können und seinerseits ein stabiles Oktett bilden, wo- 
durch nun Atom D wieder geschwächt, also positiviert wird. Im Falle des Allyl- 
chlondesz. B., dessen Chloratom ausgesprochen negativ ist, wird sich folgendes 
Bild ergeben: 



Allylohlond 


Das „Schlüsselatom“ Chlor bewirkt also hier den abwechselnden Charakter 
der Kohlenstofiatome. Hatte es nicht an sich einen so ausgesprochenen Charakter, 
sondern hatte es den Charakter z. B. eines gesättigten Kohlenstoffatoms, so konnten 
es die Elektronen je nach äußeren Einflüssen zum positiven oder negativen machen. 
Häufig werden mehrere Atome des Moleküls als Schliisselatome wirken können, 
und wenn sie in gleichem Smne wirken, so wird es leicht sem, polare Formeln aus- 
findig zu machen, die das Verhalten des Moleküls wiedergeben Daß in ungesättigten 
Verbindungen die Polarität deuthcher ist als in gesättigten, rührt daher, daß m 
ihnen ein größerer Zug auf die Elektronen bei der Bmdung ausgeubt wird. 

Auoh J Stibgijitz^) nuniiit als wahrBobeuiliohBte Ursache der Polarität der Kohlenstoff 
atome in organischen Verbindungen eme Verzerrung der Oktetts an Selbst bei einfachen 
Verbindungen, wie COg, ist, wie Stihglitz ausfuhrt, Polantät schon ersichthch Die von Thom- 
son, Lhwis u. a. angenommene Auffassimg ala-0-:C;.0 wurde moht erklären, warum Wasser, 
Motallalkyle u. a. sich stets so anlogem, daß deren positiver Bestandteil sich mit dem Sauer- 
stoff, der negative aber mit dem Kohlenstoff vereinigt, wenn man mcht im Sinne der polaren 

Formel X ~ 

Ol + C+IO 4- A+“X-^Ol+c:|:“0~+A 
schon im COo-Molekül selbst dem Kohlenstoffatom positiven Charakter gäbe. VieUeicht lassen 
sich aber beide Auffassungen dadurch vereinigen, daß man bei Lswisscher Schreibweise die 
Annahme maoht, daß die Elektronen dem Kohlenstoffatom ferner stehen als den Sauemtott- 
atomen, wobei ja dann auch eme Polantat zum Vorschem kommen mußte 


J Am. Soc 44. 1293, 1833 (1922) 
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In klarster Form stellt dann Lucas^) die Theone auf, daß die Elektronen- 
verschiebung am Atom (Deformation) diejemgen Erschemungen veranlaßt, 
die die vorgenannten Forscher, übrigens auch schon Lewis selbst, Latimee und 
Rodebush, sowie E. Guy als abwechselnde Polarität kennzeichnen. Lugas 
zeigt zunächst, daß die Erschemungen des abwechselnden Charakters der Schmelz- 
punktkurven homologer aliphatischer Verbmdungen, die Guy®) mit der abwech- 
selnden Polarität in Zusammenhang zu bringen versucht hatte, nicht eine Funk- 
tion der Polarität der Atome im Einzelmolekul ist, sondern eine solche des Kri- 
stallgitters, da sie bei den Siedepunkten mcht auitritt, und daß die Folgerungen 
Guys über die Anlagerungsstelle des Halogens in den Additionsprodukten von 
Hhlogenwasserstofi an ungesättigte Verbmdungen nicht maßgebend smd, da die 
experimentellen Grundlagen unzureichend sind. Seme sehr einleuchtende Auf- 
fassung über Ursache und Wirkung der Elektronenverschiebung am KohlenstoS- 
atom ist die folgende: 

Ist ein Kohlenstoff atom mit emem negativen Substituenten X verbunden, so 
wird ein Elektronenpaar zu diesem Substituenten hm verschoben. Das Atom wird 
dadurch polarisiert, indem seine entgegengesetzte Seite positiv wird. InderFig.75 

H H 

.r""\ - 

. I C \ \n H -c -CL 

V-y ? 

H H 

Big. 76 

Polanaiertea Atom nach Cuv CH 3 CI noch Ctnr 

stellt der punktierte Kreis die Lage der um das unbeeinflußte Kohlenstoffatom 
hegenden Elektronenpaare dar. In CHgX liegt das dem X zugeneigte Elektronen- 
paar weiter von C entfernt, als dieser Normallage entspricht, die anderen Paare 
müssen infolgedessen X naherrücken Nimmt man die elektrostatischen Be- 
dingungen imMethanals die normalen an, so wird das C-Atom im CH 3 X an der 
dem X gegenüberhegenden Stelle positiv, an den anderen negativ Man kann CBLgX 
daher gemäß Fig. 75 schreiben, m ihm smd alle Elektronen des Kohlenstoffs in 
Richtung nach Gl hm verschoben. Die Kette C • C * Gl würde dann durch das 
Schema — ^ dargestellt werden. Hier bedeutet + natürhch mcht eine 
positive Ladungsemheit, sondern nur emen wemger negativen Charakter der be- 
treffenden Atomstelle. Weitere wichtige Folgerungen hieraus vgl S. 176 ff, 

§ 62. Die Dynamik der Yalenzinduktion. Die vorangehenden Betrachtungen 
tragen, soweit sie mit festen Elektronenlagen rechnen, den gleichen Gegensatz zu 
der BoHRSchen Theorie der Elektronenbewegung m sich, den bereits die LEWissche 
Theorie m ihrer alteren Form gezeigt hatte. Es ist das Verdienst von EIristian 
Hojendahl®), emen Weg gezeigt zu haben, durch den die Betrachtungen, denen 

Ltjoas imd Jameson, J. Am. Soc 46, 2476 (1924), Luoas imd Moyse, ebendort 47, 
1469 (1926); LuoAS, Simpson und Cabtbe, ebendort 1462, Luoas, ebendort 48, 1827 (1926) 
- ®) J. Am Sog 42, 1419 (1920) - 3) J. ohem Soc. 126, 1381 (1924) 



§ 62 Die Dynamik der Valenzmdnktion 


175 


starre Elektronenlage zugrunde liegt, durcli solcke über die Bewegungsart der 
Elektronen ersetzt werden. Hqjendahl nimmt mit Sidgwioz (vgl. S. 144:) an, daß 
in Ko Valenz verbmdungen ein Elektron eine Acbt-forrmge Bahn um die beiden 
Atomkerne beschreibt, mit denen es in Zusammenhang steht, derart, daß jeder 
dieser Kerne im Zentrum eines der beiden Acht-Einge steht. Es werden daher 
zwei durch Kovalenz verbundene Kohlenstoffatome besser durch das Zeichen 
C"C als durch das Zeichen C: C auagedrückt. Sind nun die beiden Atome einander 
volhg gleichartig, so sind die beiden Hälften der Acht ganz symmetrisch , sind sie 
jedoch etwas ungleichartig, so kreisen die Elektronen näher an dem einen C-Atom 
als am andern, was durch das Zeichen C **0 ausgedrückt werden kaim. Nach Bohbb 
Theorie laufen nun die Elektronen um so langsamer, je weiter sie vom Atomkern 
entfernt sind Es wird also das im Zeichen C **0 links stehende Atom die Elektronen 
langer zurückhalten und daher als das negative erscheinen, wahrend das rechts- 
stehende positiv ist^). Eine mit Chlor als „Schliisselatom“ substituierte Kohlen- 
wasserstoffkette wird demnach das folgende Bild bieten, in dem die abwechselnde 
Polarität der Kohlenstoff atome deutlich erkennbar ist: 


H 

H 

H 

H 

■c- 

C 

.«c*» 

C 

H 

H 

H 

H 


Die beobachtbare Abnahme des Polaritätsunterschiedes der Kohlen- 
stoffatome mit fortschreitender Entfernung vom Schlusselatom rührt daher, daß 
sich die Verzerrungsmtensitat, die emem induzierten Kohlenstoffatom innewohnt, 
mcht nur auf das Nachbarkohlenstoffatom auswirkt, sondern auch auf die Wasser- 
stoffatome Das Naohbarkohlenstoffatom bekommt daher von dieser nur ein Drittel 
zu spuren, das zweite Kohlenstoffatom dann nur ein Neuntel, das dritte ein Sieben- 
undzwanzigstel usf . Sind aber die Kohlenstoffatome durch Doppelbindungen ver- 
kettet, im Sinne von 

H -C:: C -C:: C -c}- 

H H H H ’ 

so vermindert sich die Verzerrungsmtensitat nur in der Progression + 1 — 

+ 1/3 — -/q + i/g. Im Moüochlorbenzol, das durch das Schema 

..CI.. 

H C H 

’-C" :*C*‘ 

H*' C .:C:* C -’H 

H 

Diese Auffassung wäre gegensätzlich zu der oben wiedergegebenen, nach der dasjenige 
Atom das negative ist, das die Elektronen naher an sich heranzioht 
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Wiederzugeben ist, ergibt der Verfolg der Verzerrungsintensitaten die Werte 
+ 1 - 1/2 +3/10 -9/50 4-27/260 - 81/1260. 
ortbo meta para meta ortbo 
Aus den Verbrennungs warmen stellungsisomerer Benzoldenvate glaubt P. E. 
Vereade’-) Hojendahls Ansicht zu bestätigen, daß auch im nichtaktivierten Zu- 
stand eme Polarität bei solchen Verbindungen besteht 

Letzte Betrachtungen über die Wirkung der Elektronenbewegung auf die Po- 
larität in Atomsystemen, die noch eine Fortführung der HoJENDAHLschen An- 
sichten darstellen, rühren dann weiter von Lugas her^). Für die Intensität der 
elektrostatischen Wirkung eines Atoms spielt nach seinen Ausfuhrungen auch die 
Abschirmung eine Rolle, die em Elektron eines Atoms auf die anderen Elektronen 
des gleichen oder der benachbarten Atome, besonders in Kovalenzverbmdungen, 
ausübt. Denkt man sich im Methan, m dem symmetrische elektrische Felder vor- 
ausgesetzt werden, ein Wasserstofiatom durch em Radikal ersetzt, das eme stär- 
kere Anziehimg auf die Elektronen des C- Atoms ausübt, welche, im Sinne von 
Knorr, sowohl das C-Atom als auch das mit diesem homoopolar verbundene Atom 
des Radikals gemeinsam umkreisen, so wird dies Elektron um so kürzere Zeit m 
der Nahe des C-Atoms verweüen, je stärker es von dem Radikal angezogen wird 
Daher wird das C-Atom, das nun weniger unter dem Einfluß des Elektrons steht, 
relativ positiver. Es wird also die Elektronen, welche es gemeinsam mit den drei 
Wasserstofiatomen umkreisen, mm starker zu sich heranziehen, und die Elektronen- 
bahnen um C und H werden weniger gestreckte Ellipsen darstellen als die um C 
und das Radikal, Berücksichtigt man eme längere Kette, so wird diese induzierende 
Wirkung abnehmen mit zunehmender Entfernung der G-lieder m der Kette, weü, 
wie schon Hojendahl gezeigt hat, der Effekt meistens auf zwei oder drei Atome 
verteilt wird. Diese Wirkung der Elektronen Verschiebung fuhrt also, was sehr 
bemerkenswert ist, zu anderen Folgerungen, wie die einfache Theone der ab- 
wechselnden Polaritäten Lapworths Bei letzterer war die verschiedene Polarität 
durch em „Schlüsselatom“ derart beeinflußt, daß Positivitat und Negativitat sich 
abwechselnd in gleichem Grade über die ganze Kette hm fortpflanzten. Nach 
Lugas aber vermindert sich der Induktionsefiekt m der Kette von Ghed zu Glied, 
was ja sicher auch den beobachteten Tatsachen entspricht. 

Eme weitere Ausführung dieser Anschauungen kann man m Ausfuhrungen von 
Robert Müller®) sehen, welcher, wie H 0 jendahl, an Stelle der ruhenden Elek- 
tronenlagen in verzerrten Oktetts deren Bewegung m Quantenbahnen berück- 
sichtigt, als deren Gravitationsschwerpunkte aber wieder Anordnungen resultieren, 
die mit den zuletzt besprochenen Ähnlichkeit besitzen. Auch die Beziehungen zu 
Paulings Anschauungen (S. 142) sind nahe. Gemäß den Anschauungen von Knorr 
und anderen ist anzunehmen, daß bei organischen Doppelbindungen vier gemem- 
same Elektronen beide Kohlenstoff atome umfahren Aus der hohen Molekular- 
refraktion, der Absorption und aus der verhältnismäßig klemen Bildungsenergie 
der Doppelbindungen geht hervor, daß den vier Bmdungselektronen höhere 

Akad. Amsterdam Versl 36, 492 (1926) - -) J. Am Soe 48, 1827 (1926). - ®) Z. 
Elektroch 33, 152 (1927). 



§ 52 Die Dynamik der Valenzmduktion 


177 


Quanteubahnen zukommen, daß die Doppelbmdung also energiereicber ist als zwei 
emfacbe Bindungen. Konjugierte Doppelbindungen sind gesättigter als einfache, 
noch gesättigter sind aromatische Bmdungen, wie aus dem thermischen Wert 
der Trennungsarbeit ersichtlich ist. Für die konjugierte Doppelbindung 
macht sich nun Robert Müller die Vorstellung, daß die Elektronen, von 
denen j'edes in den folgenden Formeln durch einen Strich dargestellt wird, sich 
gleichmäßig zwischen den Kohlenstoffatomen verteilen, indem jedes „vierte“ 
Elektron bestrebt ist, zur benachbarten einfachen Bindung hinüberzuwandern, so 
daß eine Kette mit Dreierelektronen entsteht: 



Diese müßte aber instabil sem, weil das hnke endständige Kohlenstoffatom nur 
sieben, das rechte dagegen neun Elektronen enthalten würde Dagegen müßte in 
einer geschlossenen Kette, wie im Benzol, der Ausgleich wirkhch vor sich gehen 
können, derart, daß drei Kohlenstoff atome von je drei Elektronen zusammen- 
gehalten werden 





Die Tendenz zu diesem Ausgleich besteht jedoch sicher auch in der offenen 
Kette, was sich wohl so darstellen laßt, daß die Bahn des vierten Elektrons ge- 
zerrt erscheint, wie in folgender Figur angedeutet. 




Fig 76 Verzerrte Elektronenbahnen naoh R Müller 



Diese Bahnzerrung erklärt den starker ungesättigten Charakter der äußeren Kohlen- 
stoffatome, die erhöhte Molrefraktion und die tiefere Farbe der Verbindungen 
Eine einelektromge Bindung, welche Erich Müller (vgl S. 199) anmmmt, 
braucht dabei nicht einzutreten Für gekreuzte Doppelbindungen und Ringe, wie 
Naphthalin und Anthrazen, ergeben sich auf Grund der Robert MuLLERschen 
Anschauungen ebenfalls plausible Formelbilder, auf die hier nicht eingegangen 
werden kann. 


12 Ephraim, Valenzlehre 
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§ 58. Anwenduoigen der Theorie der induzierten Polarität auf organische 
Probleme. Mit Hilfe dieser Anschauungen lassen sich zahlreiche Erscheinungen 
der organischen Chemie erklären, die vorher auf Grund der alten Strukturformeln 
und der Annahme der Gleichartigkeit aller Kohlenstoffatome nicht oder nur durch 
eine Umschreibung deutbar waren ^). Die Literatur hierüber hat einen großen Um- 
fang angenommen, und wir müssen uns an dieser Stelle darauf beschranken, an 
Hand von Beispielen aus den zitierten Arbeiten einige Gesichtspunkte hervorzu- 
heben. Verwiesen sei auch auf die spater abzuhandelnden Ausführungen von 
T. M. Lowet (vgl. S. 186), der durch Einführung des Begriffs der ,, gemischtpolaren“ 
Bindung das Büd noch weiter abrundet und vervollkommnet. Auch sonst werden 
an spateren Stellen dieses Buches die hier gegebenen Beispiele noch ergänzt. 

Qenchtete Addition m Do'ppdhmdungm. Die bekannte gerichtete Addition des 
Halogenwasserstoffs an ungesättigte Ketten, sowie die Umordnung der Alkyl- 
halogenide bei höherer Temperatur, der ja wohl em Zerfall in Alkylen und Halogen- 
wasserstoff vorausgeht, läßt sich nach Ltjcas folgendermaßen deuten; Alkyl- 
gruppen sind bekanntlich stärker positiv als Wasserstoff, während Halogen, 
Carboxyl usw. stärker negativ sind. Propylen wird daher die folgende Elektronen- 
lagerung haben, in der die die doppelte Bindung verursachenden vier Elektronen 
dem vom CHg entferntesten Kohlenstoffatom naher hegen als dem mittleren: 

H H H 
H:C ;C :C;H 
H H 

Die Polarformel kann also — C + — C^ICTj] geschrieben werden und die Addition 
von Jodwasserstoff erfolgt nach 

HgC - CH+- CHg -f H+- J HgC + - CH - + CHg. 

. ± 

J 

Das positivere der Kohlenstoffatome lagert also das negative Jodatom an und 
das negativere Kohlenstoff atom den positiveren Wasserstoff. Anders jedoch m 
der Aorylsäure. Da die negative Karboxylgruppe ein Elektronenpaar anzieht, so 
ist deren Formel' 

H H 

H:*C je :COOH, d. h CH 2 +IC + -COOH 

Hier ist das /9-Kohlenstoffatom das positivere, und m der Tat lagert sich das Jod- 
atom auch an dieses an. 

Zu ganz ähnlichen Anschauungen über die Additionsvorgange am Propylen 
war bereits J. Stieglitz gelangt, mdem er Polantat der Kohlenstoffatome voraus- 
setzte, ohne diese schon durch Elektronen Verzerrung zu erklären. Die bei den 
Reaktionen stets in germgerer Menge auftretenden Additionsprodukte entgegen- 
gesetzter Anlagerungsform, die sich nach Lugas schwierig erklären, führt er dar- 

’■) Über die Bedeutung der Elektronentbeone für die zukünftige Entwicklung der orga- 
nisoben Cbemie vgL C. E. van Duin, Z. pbyaik. Cbem. 180, 363 (1927). 
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auf Äurück, daß im Gleichgewiclit neben der obigen polaren !Form dea Propylens 
auch die entgegengesetzt polare vorliegt: 

H H H H H 

CHg - c:j:i CH CHg - cr:|; CH oder CHg - CH 

Svhstüviion. Mit Lugas’ Annahme der Valenzwirkung infolge von Elek- 
tronenversohiebung stehen noch eine Heihe weiterer Tatsachen in besserem 
Einklang als mit der einfachen Annahme der abwechselnden Polarität. 
Immerhin kann auch, wie Lugas zugibt, mit letzterer eine Ajizahl von Reaktionen 
ausreichend erldäxt werden. So Ikßt sich der Gang von Substitutionsreak- 
tionen nach Lugas, Simpson und Carteb durch Betrachtung der wahrschein- 
lichen Elektronenverschiebungen deuten- Im Propan z. B. befinden sich die Elek- 
tronen, welche WasserstofEatome mit dem mittleren Kohlenstoff atom verknüpfen, 
weiter vom Kohlenstoff entfernt wie diejemgen, welche die Verknüpfung in den 
CBEg-Gruppen bewirken. Die WasserstofEatome am mittleren C-Atom sind also 
die negativeren, somit einem Halogenatom ähnlicheren. Laßt man nun Chlor auf 
Propan eiuwirken, so können diese negativeren H- Atome leichter durch das Chlor 
ersetzt werden, und in der Tat tritt dies in /S-Stellung em. Diese Substitutions- 
theorie ist entgegengesetzt derjenigen, die aTminmnt, daß gerade das positivere 
Element sich leichter mit Halogen verbindet. Sie fußt aber auch darauf, daß- 
das Chloratom seinen Elektronenmantel zu ergänzen sucht und sich em Elektron 
von demjemgen Eremdatom holt, das mit Hüfe dieses Elektrons am wemgsteu fest 
an ein anderes Atom gebunden ist. 

Koryjugierte D(yppdbindu7ig. Die konjugierte Doppelbindung, deren Verhalten 
früher z. B. durch die Formeln 

CH2=CH-CH=CH2 CH 2 -CH-CH--CH 2 

wiedergegeben wurde, ist nach der von Kermagk und Robinson modifizierten 
LBWis-LANOMUiKschen Theorie in folgender Weise durch veränderte Lagerung der 
Elektronen im Oktett charakterisiert: 

CH, i CH : CH : CHg CHj : CH : CH : CH^ 

+ 

Es hat also eine Verschiebung der Elektronen gegen die normale Lage statt- 
gefunden, wodurch das Molekül zwar polar wird, jedoch nur in 1. 4:.-SteUung. Da- 
neben karm natürlich im Gleichgewicht auch die ursprüngliche Form bestehen. 

Ähnlich entspricht die Konjugation dreier Doppelbindungen der Elektronen- 
lage: / 

/CHo : CH : CH : CH : CH : CHg- 

+ '[ f i f 

Die alten Valenzbezeichnungen - bedeuten in diesem Sinne Bindung 

durch vier, drei, zwei oder ein Elektron. Oft wird auch das Eintreten zyklischer 
Konstitution möghch sem, z. B. beim Butadien: 

CH — CH CH : CH 

I 1 d. i. 

CHo -CH 2 CHg- CHg 


12* 
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und indem man hier Oszillation en annimmt, kann bald das eine, bald das andere 
Endatom positiv werden. 

Diese Auffassung der Bmdung erklärt dann auch die Reaktionen der Körper 
mit konjugierter Doppelbindung, z. B. wird sich die Anlagerung von Chlor an 
Butadien wie folgt vollziehen: 

+ CI2 

CHa-.CHiOHiCH, -> CILjiCHrCH,: CH 

CHa ; CH • CH - CH, CH^ : CH j CH : CH 2 

:C1 . CI: :*C1: 

Indem durch Übergang nach der Mitte das Elektronensystem der endstandigen 
C-Atome ungesättigt wird, bildet es mit den emzelnen, an sich ebenfalls ungesät- 
tigten Chloratomen ein Oktett. — Ähnliche Beispiele geben Kermack und Robin- 
son auch für konjugierte Doppelbindungen an N— C-Systemen 

Zyklische Verbindungen. Die Anschauungen von Kermack und Robinson 
bewahren sieh bestens bei der Deutung der Bindungen in zyklischen Verbin- 
dungen, wie Benzol, Naphthalin u. a. Im folgenden ist ein älterer Typus der Auf- 
fassung mit dem neuen zusammengestellt Es ist bemerkenswei-t, daß bei diesen 
Oszillationen em Kohlenstoff atom memals ein Elektron verliert. Dasselbe begibt 
sich nur an eme andere Stelle des Atoms, wo es dann einen anderen Festigkeits- 
grad der Bindung besitzt 


*, / 

C/i ' CH 

CH ^ CH 

• CH ** 

Die folgende Formel für Naphthalin gibt ebenfalls das bekannte Verhalten dieses 
Körpers aufs beste wieder. 




Unter keinen Umstanden kann eines der mittleren Kohlenstoffatome em normales 
Oktett tragen; deshalb muß das eme positiv, das zweite negativ sein. 

Eme Fortführung dieser Arbeit hinsichtlich der aus der Elektronenanordnung 
resultierenden Substitutionsfahigkeit des Benzolringes vgl R. Fraser und 
J Hümpebies^). Vgl auch Lapworth und Robinson^) (gegen Lowry) 

Substitution in Benzolderivaten. Recht gut anwendbar ist die Valenz - 
theorie der induzierten Polarität bei den Substitutionsregelmaßig- 

Chem. N. 126, 241, 257 (1923) - ~) Trans. Faraday Soc. 19, 603 (1923) 
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keiten von Benzolderivaten auch schon ohne Annahme von Verzerrungen. 
Bekanntlich wird Phenol durch Brom leicht m 1, 3, 5-Stellung substitmert, wahrend 
Nitrobenzol, Benzoesäure u a. Substitution in 2-Stellung zeigen. Es rührt dies 
nach Stieglitz daher, daß das Kohlenstoffatom, welches die OH-Gruppe trägt, 
positiv ist, so daß sich für Phenol die Eormulierung 

0“H+ 


+P+ 

+- 

H— C“ ~C- 


-H" 


~cr 




ergibt, wenigstens für die reaktionsfähige Eorm, wobei andere Gleichgewichts- 
zustände, z B. solche mit zentrischer Valenzstruktur, nicht ausgeschlossen smd, 
aber für die Reaktionen des Phenols außer Betracht fallen. Bromierung in Ortho- 
stellung erfolgt dann unter Einwirkung von Br+Br“-Molekülen nach folgendem 
Schema; 

H+“0“ Br+ 


II. 


+P+ 

/ \ /Br+ 

HO ZCZ( -H+Br- HC 
II I ^H+ ^ II 


'O' 




I 


HC CH 

C 

H 


HC CH 
CH 


_0-H+ 

+P+ 

HC C+Br" 


HC CH 
CH 


wofür Stieglitz in seiner Abhandlung nähere Begründung gibt. Und m analoger 
Weise greift dann die Bromierung auf die 5-Stellung und die 3-Stellung über. Die 
Erklärung der Substituierbarkeit anderer Benzolderivate imter Annahme polarer 
KohlenstofEvalenz in mit den experimentellen Daten übereinstimmender Weise 
kann hier in extenso nicht gebracht werden Ebenso möge nur angedeutet werden, 
daß die Struktur auch anorganischer Sauren sowie die Erscheinungen der 
Oxydation und Reduktion durch die polare Valenzauffassung durch Stieglitz 
manche interessante Beleuchtung erfahrt 

Lugas erklärt in sehr emleuchtender Weise die Substitutionserschemungen im 
Benzol, dem er das PAULiNGsche Elektronenmodell (S 143) zugrunde legt, mit Hilfe 
seiner S. 175 wiedergegebenen Vorstellung von der Elektroneuverschiebung. 
Wenn ein Radikal R von hoher Anziehungskraft für Elektronen ein WasserstofF- 
atom ersetzt, so wird die Elektronenverschiebung durch das Molekül hindurch uber- 


Vgl. bereits Fey, Z phys. Ch 70, 386 (191 1), Faus; und Nelson, J Am. Soc 32, 1644 
(1910), 33, 1160 (1911), VOELANDER, Ber 62, 203 (1919). 



182 f AohteB Kapitel. Die induzierte Polarität und die halbpolare Bmdung 

tragen und die Lage der Elektronen an den anderen Atomen wird mit beemflußt 
Im PAULiSTGschen Modell bestellt direkte Beziehung zwischen den o- und den 
p-standigen Atomen, mcht aber zwischen den m-standigen, die keine gememsamen 
Elektronen besitzen Blektronenverschiebung an emem Atom schließt daher ohne 
weiteres Verschiebung der Elektronen m o- und p-Stellung ein, dagegen nur in- 
direkte derjemgen in m-SteUung, die daher am wenigsten beemflußt wird. Da die 
Elektronen, welche p-standigen Atomen gemeinsam sind, die größte Bahnverzer- 
rung haben, so werden sie auch durch die Induktion am meisten beeinflußt werden. 
Daher ist die p-SteUung gegen Substitutionswirkung empflndlicher als die o-Stel- 
lung. Ist das Radikal R negativ, so werden diesem gegenüber die p-standigen 
H-Atome am stärksten positiviert erschemen, die o-standigen schwacher positi- 
viert. Die m-ständigen werden aber sowohl den p- wie den o-standigen gegenüber 
negativiert erscheinen. Es ergeben sich also relative Gegensätze, die den bereits 
von Eby (S. 164:) vermuteten ähnlich smd, jedoch gerade m umgekehrter Richtung 
liegen. Sehr interessant smd die aus diesen Folgerungen von Lucas sich ergebenden 
Schlüsse auf die Elektronenanziehung durch Radikale und die Substitutions- 
reaktionen in den verschiedenen Stellungen, auf die hier jedoch nicht eingegangen 
werden kann 

Wesentlich für Lucas’ Anschauungen ist also, daß er an graduelle Verschie- 
denheiten im elektrischen Charakter der Atome glaubt, ohne daß dieselben an sich 
positiv oder negativ sem müssen. Sie sind nur starker oder schwächer positiv bzw 
negativ im Vergleich mit ihren Verbindimgsgenossen, der elektrische Charakter 
derselben ist relativ. 

UTtdagerung. Schließlich noch em Beispiel, durch welches J. Stieglitz auseinaudersetzt, 
daß die LEWissohe Theone der auBgeghohenen Oktetts nicht genügt, um gewisse Umlagerungs- 
reaktionen zu deuten, aondem daß die Annahme polarer Verschiedenheiten auch hei Kohlen- 
stoffverbmdungen notwendig ist Ausgehend von der Beaktion* 

(C,Hs) 3C • NH ■ NH • C(0eHj)3 (CeHglNiqCaHB)^ + (CflHglaC • NH^ 

diskutiert er beide Auffassungen und ihre reaktiven Folgerungen. Die polare Auffaasimg laßt 
sich folgendermaßen wiedergeben 
H+ H+ 

(C,H +)3=C+=N-^N=+C©(C3H3+)3 -I- (OeH5+)-Kr:J:C=(03H3+)3-f-(CeH3+)3^C+-N“H+, 

wahrend nach der Lswisschen Valenzauffassung zu schreiben ist: 

H H 

(C3H3:)3C:n:n:C(:,H 5)3 C3H3:N::C(:C9H5)3-i-(CeH3:)3C:N:H 

Nach der letzteren ist ohne weitere Annahmen mcht verständlich, warum das Molekül 
eine Spaltung, die mit Ozydation und Eeduküon der Spaltteile verbunden ist, erleiden soll. 
In dem Hydrazinrest smd namlioh die Oktetts ebensogut erfüllt wie in dem entstehenden 
Ammoniakdenvat, und auch die Methylkohlenstoffatome haben in den Spaltprodukten 
beide ihr Oktett, die Oxydation-Reduktion wird mcht ersiohtlioh. Dagegen sohbeßt die polare 
Auffassung die Existenz von „fehlerhaften“ Atomen ein, die gleichzeitig positive und nega- 
tive Ladung tragen (es smd die mit ^ und Q bezeichneten N- und C- Atome). Diese werden ihren 
„Fehler dadurch zu korrigieren suchen, daß das =N®-Atom Elektronen von dem ihm benach- 
barten ^C0-Atom a ufnimm t, dieses also solche abgibt. Hierin hegt aber das^Wesen der Re- 
duktion-Oxydation, die nun hier ohne weitere Annahmen als selbstverständlich folgt. Ferner 
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ist auch mnfl offenaiohthohe Ursache für die Umlagerung vorhanden, die bei der Lawissoheti 
Anordnung nicht m Erscheinung tntt Solche Umlagemngen müssen sich immer dann voll- 
ziehen, wenn em elektrisch instabiles Atom, wie 01+ , Br+, Ot, vorliegt. Sieht man die Kohlen- 
stofEbmdungj m organisohen Substanzen als unpolar an, so laßt sich eine so einfache Erklärung 
moht finden, doch ist immerlnn anzunehmen, daß die Polarität hier von anderer Große oder 
sogar Art ist, als etwa beim Natnumohlorid — 

Organische Meaktionen im allgemeinen. Zeigen die organischen Körper 
elektrische Gegensätze, so stehen die Reaktionen, die sie emgehen, den lonen- 
reaktionen sehr nahe, und wenn die Verschiebung eines Elektrons voUkommen ist, 
so werden sie mit den lonenreaktionen identisch Im Unterschied zu den oben 
wiedergegebenen Ansohauungen, nach denen bereits die Verzerrung zur Ein- 
leitung der Reaktion genügt, glaubt nun Thomas Mabtfn Lowsy^), die organischen 
Reaktionenstets auf ein v d 1 li g ionisiertes Molekül zurückführen zu dürfen. Allerdings 
sind nach Lowry nur in manchen orgamschen Verbindungen die Ionen bereits 
vorgebildet, in anderen entstehen sie erst unter dem Einfluß der Reagenzien. 
Vorgebildete Ionen Anden sich z B., wie die Auszählung der Elektronen (vgl. 

H — H — 

S 151) ergibt, im Natriummethylat, NaOCHg, das dem Natriumfluond, NaF, 

durchaus vergleichbar ist. 

.. ® 

:Na; -t- :0;C;H vergleichbar mit :Na:+:F: 

.. » 

— -t"i- — — v+ — 

Auch das Zinkmethyl GügZuCHg oder das G-BiONABDsche Reagens JMgCHg 

besitzen zweifellos von vornherein lonenstruktux Nicht vorgebildete Ionen 
können aus orgamschen Verbindungen unter dem Einfluß eines zweiten Reagens 
ebenso entstehen, wie sie sich etwa aus dem Chlorraolelcul bilden können. 

01 -01 ■^01 + 01, dl iCl;ci: :ci: + ci: 

d. h durch Spaltung der nichtpolaren Bindung, derart, daß ein Elektronen- 
paar dem einen Molekülteil zufallt, wodurch dieser negativ wird, wahrend der 
andere positiven Oharakter erhält, z. B 

CH 4 ;r OHg-fH oder CeHg OeHg-hH. 

So wird die Ohlorierung von Kohlenwasserstoflen eme lonenreaktion, wie dies 
schon Abego- und Bodl.^üstder vermutet hatte 

Widerspruch gegen die elektronische Auffassung der Erscheinung der alternierenden 
Affinität. Es ist naturgemäß, daß eine so neuartige Theorie wie die des Elektronenemflusses 
bei der Bmdung m homdopolaren Verbmdungen auch jetzt noch nicht bei jedermann Anerken- 
nung findet B Plürsohheim®) erörtert, im besonderen Gegensatz zu Lowry®), die Frage, ob 
die Beeioflussung der Reaktionsfähigkeit organischer Verbindungen durch Substituenten mcht 
auch ohne Zuhilfenahme elektronischer Betrachtung emwandfrei erklärt werden könne Diese i 
Forscher hat bereits früh*) darauf aufmerksam gemacht, daß em Substituent über eme ganze 

^) Bl Soc chim (4) 36, 815, 906 (1924) — ®) Trans Faraday Soc 19, 631 (1923), 
Phd Mag (G) 47 , 669 (1924) - 3) Phil Mag (6) 40, 1013 (1923) - *) J pr Ch (2) 0.>. 
16 (1902) 
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Kohlenstoflkette hm eme abwechselnde Beemfluasung der Kohlenstoffatome bewirken muß, 
imd er hat auch später immer wieder darauf hmgewiesen^). Wenn em Atom, wie dreiwertiger 
Stickstoff, em Waaserstoffatom z B im Benzol ersetzt, wobei es mehr „Affinität“ verbrauoht 
als dies, so stellt sich em anderes Gleichgewicht im Benzolrmg em, weil das bmdende Kohlen- 
stoffatom nun weniger Energie zur Bmdung semes Nachbarkohlenstoffatoms besitzt Letzteres 
hat nun wieder mehr Energie zur Bmdung des dritten Kohlenstoffatoms zur Verfügung und 
beansprucht das dritte Atom starker, das dann gegenüber dem vierten energieärmer wird. 
Umgekehrt werden die Verhältnisse bei Substitution mit funfwertigem Stickstoff, der weniger 
Energie beansprucht als Wasserstoff Es erklärt sich so die dirigierende Wirkung der Substi- 
tuenten für weitere Reaktionen Soweit stehen Elübsohhbtms Ansichten mit denen der Elek- 
troniker m Ti^niTrln.ng . Differenz herrscht aber über die Ursache dieser Ersohemung. Daß man 
„Affinitätsbeanspruohung“ als identisch setzen kann mit „Elektronenbeanspruohung“, wird 
von FLfiBSCHHKiu bezweifelt Er sieht dann mehr eine Besohränkimg der Interpretationa- 
mSghchkeit als eme tiefere Fundierung Ungeklärt bleibt jedoch bei ihm die Frage, welche 
Ursache der verschiedenen Intensität der Affinität zugrunde hegt, mdem er der Affinität nur 
die etwas vagen Ansichten Wbbnbbs, als emer Kraft, über deren Ursache wir moht aufgeklärt 
smd, beilegt. Insofern bheben seme Darlegungen unbefnedigend. Sieht man m der Ursache der 
Affimtät die elektrostatische Wirkung der Elektronen und Atomkerne, so würde Flübsohhetms 
Anschauung doch wieder mit der der Elektroniker zusammenfallen Gegen diese Ansichten 
führt er aber ms Feld, daß überhaupt noch kein elektromsohes Modell, selbst das des Wasser- 
stoffmolekuls mcht, ohne Konflikt mit alteren physikahachen Postulaten aufgestellt werden 
kann, daß die polaren Kräfte nur an den Enden der Kohlenstoffkette m Erscheinung treten 
konnten (em sioherhoh nicht zulässiger Emwand), und daß ein Atom, von dem em Elektron 
entfernt wurde, nach den elektrostatischen Gesetzen die anderen Elektronen doch um so 
fester halten sollte, angeblich im Widerspruch mit den Ansichten Lowbtb Nach emer von 
Flübsohheim aufgesteUten Tabelle besteht eine regelmäßige Beziehung emzig zwischen der 
elektropolaren Natur emes Atoms und semer dragierenden Wirkung durchaus nicht Die „Ne- 
gativität“ emer Gruppe bedmgt moht, ob em Substituent in o- und p-, oder m m-Stellung in 
den Benzolrmg emtritt Für die chemische Bmdung macht er vielmehr drei Faktoren verant- 
worthch: 1 den Betrag der Affinität (cLuantitativer Faktor), 2 die Art der Affinität (polarer 
Faktor), 3 die Große der sterischen Hmderung (sterischer Faktor). Diesen letzteren gedenkt 
Lowby jedoch sicherhch mcht auszusohheßen, wenn auch seme Darlegungen nicht besondere 
Gelegenheit bieten, ihn zu erörtern In manchen Fällen können mehrere dieser Faktoren soweit 
zurucktreten, daß nur em einziger seme Wirkimg auszuuben schemt So ist bei Monosubstitu- 
tion von Benzoldenvaten der polare Faktor für m- und p-SteUung nur wenig verschieden, der 
stensche Faktor ganz identisch, so daß hier nur der quantitative wirksam wird Ähnhch ist es 
für die Verbmdungen 

CH, 0 0 

I II II 

I. CgHsNH — CH-C — 0-H und II. CgHjNH — CHg - CHg— C - 0 — H, 

wo die dicken Limen em Anwachsen der Affinität durch Substitution des Wasserstoffs durch 
die NH— CgHg- Gruppe andeuten, und wo unter der Wirkung des quantitativen Faktors die 
zweite Verbmdung die schlechter dissozuerende Saure ist. 

Über experimentelle Versuche, zwischen der FLUBSOHHBiMSohen und der „polaren“ Rich- 
tungstheone zu unterscheiden, vgl Ebio Lbighton Holmes und Chbistopheb Kelk Ingold®); 
weitere Untersuchungen über die Natur der alternierenden Wirkung m Kohlenstoffketten z B. 

^) J pr. Ch (2) 71, 497 (1906), 76, 166, 186 (1907), J ohem Soo. 46, 718 (1909), 47, 84 
(1910), Ber 40, 2016 (1906). - 2) J. ehern Soo 137, 1800 (1926). 
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Inqold und dessen Sobuler’-); S. C J. Ouvier und G Beböeb®); H. E Ing und Eob. 
Eobinson®); P. B. Vbbkadb*) 

§ 64. Die gemischte oder halbpolaie Doppelbindung. Die Ansicht, daß besonders 
in den doppelten Bindungen polare Valenzen bereits vorliegen (vgl, S. 183) 
und nicht erst entwickelt zu werden brauchen, verficht Th. M. Lowry in überaus 
interessanter Weise. Er stellt sich hierdurch zwar in einen Gegensatz zu der Theorie 
der induzierten Valenz, setzt aber an ihre Stelle eine andere, nämlich die von der 
„gemischten Bmdung“®), die, wenn sie auch nur em Spezial- oder Extremfall der 
mduzierten Valenz ist, doch für manche Fälle außerordentlich bestechend erscheint®) 
Wahrend Lewis die doppelte Bindung als durch zwei Ko Valenzen, d. h. vier 
Elektronen veranlaßt sieht, halt Lowby’) es für moghch, daß darin nur eine Ko- 
valenz besteht, während das andere Elektronenpaar sich ausschheßhch dem einen 
Atom zugewandt hat 

Doppelte Bindung : C|C C^C. 

nach Lewis nach Lowby 

Die Verbmdung ist daher gleicnzeitig kovalent imd elektrovalent. Es ist das 
Atom, das die Elektronen übernommen hat, negativ geworden, das andere positiv. 
Daher kann man Verbmdimgen wie Äthylen oder Acetaldehyd wie folgt 
schreiben' + _ + - 

CHo-CHa CHg-CH-O. 

Auch Lewis hat übrigens spater angenommen®), daß sich der Zustand der Ver- 
bindungen mit doppelter Bindung nicht nur durch die eine Elektronenformel 
ausdrücken laßt, in der die vier beteiligten Elektronen einander gleichwertig sind. 
Wurden im Äthylen z. B. beide Atome durch zwei Elektronenpaare gleichmäßig 
verbunden sem, so konnte dies durch Formell, wiedergegehen weiden, für die ]a 
die stereochenuschen Verhältnisse sprechen. Aber die Elektronen können sich 
sicherhch von der geraden Lmie entfernen, die die Atomkerne verbmdet.' Wie weit 
dies geschehen kann, ist die Frage. Es käme Formel II. m Betracht, wenn ein 
Elektronenpaar aufgebrochen und die beiden Elektronen auf die beiden Atome 
verteilt werden, oder Formel III , wenn em Elektronenpaar sich ausschheßhch 
emem Atom zuwendet, wie dies Lowry für möghch halt. Lewis meint, daß im 

H H HH HH 

I. II H:C:C:H III. H:C:C:H 

1) J ohem Soc. 127, 870 (1926), 120, 1306, 1310, 1328 (1926) - S) Eec Trav. chim. 
46, 452, 710 (1926). - ») J. chem. Soo 120, 1666 (1926) 

*) AJsad Amaterdam Versl. 86, 492 (1926) (Verbrennungawkrme BteUungaiaomerer Ben- 
zoldenvate imd Tbeone der induzierten alternierenden Polarität) 

^) SuGDEiN, Ebed und Wilkins, J cbem Soc. 127, 1626 (1926) nennen diese Art der Bin- 
dung ,,Benupolar“ E B E. Pbideatjx, Cbem. Ind. 44,26 (1925), fuhrt für die Kovalenzbindungen 
das Zeichen für die gemiBcbtc Doppelbindung das Zeichen :) ein 

®) Phil Mag (6) 46, 1106 (1923), 46, 964, 1013 (1923), 47, 1021 (1924); Trans Faraday 
Soe 10, 486, 488, 497 (1924), 20, 13 (1924), J chem Soc 123, 822, 2111, 3008 (1923), 126, 
1921 (1924), Cbem Ind 42, 43, 316, 412, 623, 711, 746, 1048 (1923), soMießbob zwei sehr lesens- 
werte Vortrage- BI Soc cbim (4) 36, 816, 906 (1924) - ’) J. cbem Soc 123, 822 (1923) 

- ®) Trans. Faraday Soc 10, 4.62 (1923) 
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Äthylen die Mehrzahl der Moleküle Formel I besitzen, daß aber auch solche der 
anderen Formeln gebildet "werden können. — Bei der dreifachen Bmdung sollen 
nur Moleküle entstehen können, die den obigen Formeln I und III entsprechen, 
nicht aber solche, die II. analog sind 

I. IIL H:C:C:H. 

Die Theorie von der gemischten Doppelbmdung hat manche Gegner gefunden- 
Durch die Voraussetzung, daß die polare Formel der Verbmdungen mit Doppel- 
bindung nur den Zustand emes vielleicht Meinen Teils der Gesamtmolekule dar- 
atellen soll, der sich in einem Gleichgewicht mit der rein unpolaren Hauptform 
befindet, wie dies wohl auch in Molekülen wie Jodmethyl der Fall ist: 

CHgJ £ CH3+ j, 

erledigt sich wohl ein Einwand, den Sidgwiok^) gegen Lowbts Auffassung er- 
hebt. Er laßt sie wohl für Verbindungen wie H^P04 oder H2SO4 gelten, aber nicht 
für Doppelbindungen zwischen zwei KohlenstofEatomen. Die Formel 

H H 

H:C:C:H, 

welche nur ein kleiner Bruchteil der vorhandenen Moleküle besitzt, zeigt naturhch 
weder die doch wohl unbestreitbare Symmetrie der Hauptmenge der Moleküle, 
noch vollständige Oktetts. Sie zeigt auch nicht die Ursache des Unterschiedes m 
der freien Drehbarkeit um die C— C-Achse bei einfacher und doppelter Bindung. 
Schließhch zeigen, wie Sidgwiok meint, die Verbmdungen mit doppelter Bmdung 
nicht das polare Verhalten, das man nach Lowbys Formel von ihnen verlangen 
sollte ; aber das ist wohl Ansichtssache. Soweit polare Eigenschaften bestehen, was 
gemäß den Theorien von Lapwobth, Robinson u a. gewiß der FaU ist, können 
diese auch, wie Sidgwick richtig betont, sehr wohl auf einen Abschirmungseffekt 
zuruckgefühit werden, bei dem eine weitgehende Dislokation der Ionen nicht ein- 
zutreten braucht 

Wie verschiedene Theorien der „induzierten Polarität“ fuhrt also auch die- 
jenige Lowäyb von der gemischten Doppelbindung zu der Folgerung, daß m 
Ketten, wie den hier behandelten, eine abwechselnde Polarität vorhegt. Es 
fragt sich, welche Theorie den Vorzug verdient. Die LowBYsche erscheint überaus 
einfach, immerhin machen auch Lapwobth und Robinson®) auf Widerspruche 
aufmerksam, die sie in sich schheßt. Die Folgen der Annahme, daß eine Doppel- 
bindung eine polare und eine Elektrovalenz enthalt, fuhren schließhch auch zu 
nichts anderem als die Tatsache, daß solche Doppelbindungen eben polaren Cha- 
rakter haben, wie er auch aus den Induktionstheonen folgt. Vor allem aber ist 
schwer emzusehen, warum die kovalenten und die elektrovalenten Elektronen 
nicht in ein Gleichgewicht zueinander treten sollen, daß dann doch wieder nur zu 
zwei verzerrten Oktetts fuhren wurde. 

Auch J. Aucken®) wendet sieb gegen die Theorie der Doppelbmdung Lowbys, 
indem er ausfiihrt, daß ein Atom, das sowohl durch Elektrovalenz wie durch Ko- 

1) J. ohem. Sog. 123, 727 (1923) - ®) Trans Faraday Soo 19, 504 (1923) - Chem 
Ind 44, 72 (1925) 
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Valenz nut einem anderen verknüpft ist, fester gebunden sein sollte als ein nur 
durch Kovalenz verbundenes. Es soUte also die Bmdung im Äthan leichter spreng- 
bar sein als die un Äthylen, während doch in Wahrheit doppelte Bmdungen leichter 
zerfallen als einfache. 

Sohließhch spricht der Wert* des „Parachors“ (S. 191 und 196) sehr gegen das 
Vorhandensein gemischter Doppelbindungen in EohlenstofEverbindungen, jedoch 
für dasselbe m Verbindungen anderer Elemente. 

Es kommt noch hinzu, daß die Theorie der induzierten Polarität in der Form, 
wie sie schließhch von Lugas vertreten wird (S. 175), m der Er kl rivn n gam n g1 1 ch V fii t 
orgamscher Reaktionen wohl kaum hinter derjenigen Lowbys zurücksteht. Den- 
noch führt letztere in ihrem Verfolg zu so interessanten Schlüssen, «laß sie hier 
näher zu besprechen ist, wenn man in ihr auch nur die Darstellung eines Extrem- 
falles sehen mag. Erteilt man die gemischtpolare Formulierung nur den ,, aktiven“ 
Formen, so ist Lowrys Theorie überhaupt kaum widerlegbar. 

§ 66. Anwendimffon von Lowrtb Theorie. Dojypeßftndung. In Verbmdungen wie Äthylen 
amd also Doppelbindungen anzunehmen, die aus einer Elektrovalenz und einer Kovalenz 
bestehen Es soU nicht behauptet werden, daß derartige Doppelbindungen bereite im Äthylen 
vorgebildet sind, aber sie können sich dann herausbilden Die Elektrovalenz bedingt dann 
die schnelle Bieaktionsfähigkeit dieses Kohlenwasserstoffs. Diese Aufspaltung unterscheidet 
Sich wesenthoh von der früher angenommenen „symmetrischen“ Aufspaltung: 

CHa-CHa 2 -CHa-OHa-, 

welche die Bddung zweier Elektronenseptetts erfordern wurde. Sie ist vielmehr zu formu- 
beren als ^ _ 

CHjs-CHa CHa-CHa 

und erfordert, daß das eine Kohlenstoffatom ein Oktett erwirbt, wahrend dos andere zum 
Sextett abgebaut wird. Sehr wahrscheinlioh wird diese Auffassung durch die Tatsache, daß 
die Gegenwart polarer Substanzen die Reaktion zwischen Äthylen und Brom viel stärker 
aktiviert und die Induktionspenode der Reaktion viel mehr herabsetzt, als die Gegenwart 
unpolarer Körper^). 

Pariialvalenz und horujugierte Doppelbindung. Die Aufteilung der „doppelten“ Bindung 
in eine Kovalenz und eine Elektrovalenz gibt für die „Partialvalenz“ eine andere Erklä- 
rung als die TBTmTiXsche (I.), die nur das Vorhandensmn ungesättigter Valenzstellen, und zwar 
gleichartig an benachbarten Atomen, annahm Es wird hier das eme Atom zum Oktett, das 
andere zum Sextett, und zwar bildet in Verbmdungen, die neben Kohlenstoff noch Sauerstoff 

I. C = C, 0 = 0, C = N II. C-C C-0 C-N 

oder Stickstoff enthalten, der Kohlenstoff wohl den Sextettbestandteil (II.) Der Bmdestnch 
m der Formel bedeutet eme Kovalenz. Diese Formuherung erspart nun, ebenso wie die von 
Keb ma ok und RonrNSON (S. 172), die Annahme der „Wanderung“ der doppelten Bmdung 
bei der Addition an „konjugierte“ Doppelbindungen, denn letztere stellen sich nicht mehr als 
III. dar, sondern als IV.: „ 

m. CH 3 -CH=CH-aC und H 8 C-CH-CH=CH 2 

^0 

IV. CHj-CH-CH-CH-O und CHj-CH-CH-CHg 

1) Lowby, J ehern Soo 123, 3006 (1923) 
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Bei der Addition von Brom, ~Br— Br+, greift dieses an den Enden der Kette an, die ]a die ent- 
gegengesetzten Pole darsteUen, es besteht aber immerhin auch die Möglichkeit, daß sich das 
Brom auch an die mittleren C-Atome anlagert, die ja ebenfalls entgegengesetzt polar smd. 

Auch das Verhalten der Eumar- und Maleinsäure, die, nach Thiele mit konjugierten 
Doppelbmdungen geschrieben, sich als V., nach Lowey aber als VI darstellt, steht mit der 

--)-??+- 
V. 0=>C-C=C-C=0 VI. O-C-C-C-C-0 
I I I I I I 1 l„ 

HO H H OH HO H H OH 


letzteren Pormel besser im Einklang. In dieser bleibt namhch die elektrische Natur der 
mittelständigen Kohlenstoffatome fraglich, und durch diese Gleichpohgkeit entsteht eine ver- 
mmderte Stabihtät, die, wie Lowby zeigt, im chemischen Verhalten deutlich zu bemerken ist 
Benzol. Eür das Benzol wurde sich nach Lowey die „Ruheformel“ I. und die „aktivierte 
Formel“ II. ergeben In der aktivierten Formel bleiben die Wasserstoffatome neutral, weil die 


H 

H 

C 

C 


/+\ 

HC CH 

HC“ “CH 
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HC CH 

HC+ +CH 
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Ladungen innerhalb des Kohlenstoffringes ausgeglichen smd. Daß Substanzen, die m 1 2-Stel- 
lung substituieren, dies auch m 1. 4-Stellung tun können, aber mcht auch m 1. 3 -Stellung, ist 
ohne weiteres ersichtlich Da m der „aktivierten“ Formel 1. 2-Subatitution mit 1. Ö-Substi- 
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tution identisch wird, so entfallt die Forderung nach der Entstehung zweier Isomerer, welche 
mi Smne der KEKULfischen Formel zu erheben wäre, zumal die substituierten Benzole (z B 
III. und IV ) infolge der Einführung emes „Schlussolatoms“ (Lapwobth, S 171) die aktivierte 
Form beibehalten. 

Gegen die aus obiger Formel ersichthehe Auffassung der Wirkung des Natnums im N a - 
tnumphenolat wenden übrigens Lafwobth und Robinson^) ein, daß die Substitution des 
Anisols m gleicherweise erfolgt wie die des Phenolates, obwohl doch dem Methylrest kerne 
positive Eigenschaft zukommt. Auch konnte nach Lowey nicht erklärt worden, warum die 
Reste CHj, CI und N(CH 3)2 gleichartig richtende Eigenschaften besitzen. Solcher Beispiele, 
die gegen LowEYs Theorie sprechen, gibt es noch mehrere. 

Saueratoff- und stickstoffhaltige Verbindungen. Außer bei Verbmdungen mit Doppelbm- 
dung zwischen zwei Kohlenstoffatomen laßt sich der Begnff der halbpolaren Doppelbmdung 
mit Vorteil auch für andere Korperklassen verwenden Hier laßt er sieh auch auf physi- 
kahschem Wege bestätigen (vgl S 196). Mit semer Hilfe zeigt sich eme Erklärung des Unter- 


Trans Faraday Soo 10, 604 (1923). 
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soMedes im Verhalten des COj und des NjO, deren Bruttofonnelbilder sich ja ganz entsprechen. 
CO 2 ist aber eine rem unpolare Verbmdung (I ), deren Sauerstoffatome durch je zwei Elektronen- 
paare (Kovalenzen) an den Kohlenstoß gekettet sind, während NgO halbpolar ist, d h es 

I :’6::c::ö:, d. h. o=C=0 II :o::n::n: 

besitzt nicht Formel II., sondern Formel III Es besteht zwar Bmdung zwischen den Atomen 

III. :o::n::n:, d. h o=N^Nbzw o=n=n 

durch Kovalenz, außerdem ist aber noch em Elektron vom mittleren Stickstoffatom zum 
äußeren übergewandert, also Elektrovalenz entstanden Hierdurch wurde das mittlere Stiok- 
stoffatom positiv, das äußere negativ. Die Wanderung des Elektrons wurde m obiger Formel 
durch den Halbpfeil angedeutet 

Die Methode der Elektronenauszahlung (vgl. S. 161) ei^bt, daß auch m den Aminoxyden 
gemischte Doppelbindung des Sauerstoffatoms vorliegen muß Nach der alten Auffassung 
Lanomtuirs (vgl. S. 133) genügt es, für die Bildung von Methylathylanihnoxyd aus Methyl- 
äthylanihn die Anlagerung des Sauerstoflfeextetts an den Trikarbylaminrest wie folgt anzu- 
nehmen: ^ ^ CeH, 

C:N: + 0: — ► C*N:Ol, im speziellen: CHj-N=0 

r TT 

Nach Lowby jedoch erfolgt gleichzeitig, 

zum Sauerstoff, so daß die Verbmdung a 

+ ~ 

Ra = N - 0 ode 

+ “ 

wiederzugeben ist. In dieser ähnelt das Oxyd dem NH 4 CI, nur smd die Ionen mcht frei, sondern 
sie smd noch durch eine Kovalenz miteinander verknüpft 

In gleicher Weise ändert sich die Elektronenlage des Sauerstoffs, wenn man an em 
Wassermolekul ein 0-Atom anlagert, mdem man es in Wasserstoffperoxyd überführt, m- 
dem nach Lowry gleichfaUs neben der „Kovalenz“ (Gemeinsamkeit emes Elektronenpaares) 
auch Elektrovalenz auf tritt. _ 4 ./H /H 

0-0 oder 0^0 

und ebenso ist Polarisation eingetreten, wenn man folgende. Formel für das Ozon annimmt. 

— + 

0 — 0 = 0 oder 0 4= 0 = 0 . 

AufGrund dieser Anschauung finden die Stabilitatserscheinungenbeidensauerstoff- 

haltigen Sauren eme Erklärung. Die folgende Tabelle zeigt, wie z B bei den Säuren des 
Chlors bei Annahme dieser „gemischten“ Natur der doppelten Bmdung das Chloratom um 
HO positiver wird, je mehr Sauerstoffatome es anlagert Da diese ihrerseits negativ werden, 
HO bedingt höchste Sauerstoffzahl höchsten elektrischen Gegensatz. 

Ähnlich ist es im Falle des Schwefels^) Hier ist das Ion SO" deshalb mcht existenzfähig, 
weil sowohl S wie 0 negative Ladung tragen wurde Stabil werden die Ionen erst, wenn der 

’) W A NoYESundS Sugden, Z phys Ch. 130,328 (1927) sehen ebenfalls die Schwefel - 
als halbpolnr an und geben dem SO^-Ion die Formel 

: o : 

— .. + •• — 

: ü : s : 0 : 
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Formel der Ions | 

Alte Elektrouenlormel | 

Formel, welche die „gemischte“ 
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0 — Gl — 0 oder 0 ; 
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:ü:ci:o: 

0 — CI — 0 oder 0 
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— +1+ — 

C104' 

:o:ci:o: 

0 — CI — 0 oder 0 
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Schwefel positiv wird, was von SO 3 " an der Fall ist. Beim Phosphor wurde erst bei Gegenwart 
von vier Sauerstoffatomen eine positive Ladung im Sinne von L auf treten, daher sind Ionen, 
die nm’ Phosphor und weniger als vier Atome Sauerstoff enthalten, wenig beständig; sie werden 
es aber, wenn man, wie m der phoaphongen Saure, noch emen Waaserstoffkem einreiht Beim 


0 ^ 


0 . 0 
« -X- 


Silioium hat selbst em Ion mit vier Sauerstoffatomen noch kem positives Sihoiumatom (ü.), 
so daß Sauren von tieferer Oxydationsstufe als der vierwörtigen nicht auftreten können Sta- 
bihtat der sauerstoffhaltigen Säuren tritt erst em, wenn das Zentralatom mindestens eme posi- 
tive Ladung tragt. Die Elektronenanordnung selbst unterscheidet sioh nach Lowby nicht von 
der durch Lanomutb angegebenen, letzterer berücksichtigt aber nicht die bei der Zusammen- 
fugung auftretende innere Ionisation 

Diese neuen Formeln haben den Vorteil, den Unterschied zwischen doppelter und 
kovalenter Bindung m gewisser Hinsicht verschwmden zu lassen. Die doppelte Bindung stellt 
Bich ja als eme solche dar, bei der durch die Emordnung der Elektronen zwar Elektrovalonz 
aufgetreten ist, die räumhohe Ordnung aber von der bei Kovolenz vorhandenen moht ver- 
schieden ist: Q Q 

Alte Anordnung : 0 = C<^ 0 = 

\0 


Neue Schreibweise 0=C<^_ 


- + /O 

O^N'(_ 
^0 


Der Unterschied zwischen einfacher und doppelter Bmdung ist hier bei den Sauerstoffatomen 
völlig verschwunden Das macht sich m besonders mteressanter Weise geltend bei den Salzen 
von Karbonsäuren : 


+ + 


+ X\+ +/ 


Ov 




Wahrend hier noch der alten Formulierung R zwei verschiedenartig gebundene Sauer 


OH 


stoffatome vorhanden smd, werden diese bei „multipolaprer“ Betrachtung gleichartig. Ähnhehes 


§ 66. Physüabsoher Nachweis der „gemischten Doppelbmdung' 
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ergibt sich bei inneren Komplexverbindtingen, wie Acetylaoetonaten, nach deren alter 
I’onntdienmg (I.) em Unterschied zwischen Keto- und Alkoholsauerstoffen, aiTifimTiftn und 


doppelten Bindungen sowie Haupt- und Nebenvalenzen vorliegt, der nach Loways Anschauung 
fll ) nicht mehr besteht* 

CH3 CH3 

I HC:; ^Li II HC^ + " ':Li 

;c=o" )c=ö''' 


§ 56. Physikalischer Nachweis der ,, gemischten Doppelbindung^^ Eem rechne- 
risch ergibt sich, wie William A. Noyes^) betont, das Vorhandensein einer halb- 
polaren Bindung aus dem NichtzutrefEen des Satzes, daJ3 (vgl. S. 131) die Summe 
der an emem Atom vorhandenen Kovalenzen plus der Emzelelektronen gleich der 
Zahl seiner Valenzelektronen ist. Daneben wäre es wertvoll, eme physikalische 
Methode kennenzulemen, mit deren Hilfe es möglich wäre, die unpolare von der 
Halbpolaren Bmdung zu unterscheiden. Bekanntlich bedingt die Bmdungsart er- 
iiebliche Unterschiede im Molekularvolumen der Verbmdungen, doch sind hier 
die Unsicherheiten so groß, daß man nicht einwandfrei aus der Große des Mole- 
Icularvolumens auf die Bindungsart schließen kann. Besser schemt dies zu gehen, 
wenn man statt des Molekularvolumens das „Parachor“ verwendet (Samuel 
S uGDEN, John Brbnt Reed und Henry Wilkins)^), welches außer dem Molekular- 


yolumen noch die Oberflächenspannung berücksichtigt. Das Parachor (P) 
ergibt sich aus der Gleichung: yr 

p „ vi 

{B-dy > 


worin y die Oberflächenspannung, D und d die Dichten der Flüssigkeit und des 
Dampfes und M das Molekulargewicht bedeuten. McLeod^) hat gezeigt, daß es im 
Gegensatz zum Molekularvolum von der Temperatur unabhängig ist. Eme rem 
Ico valente Doppelbindung erhöht nun den normalen Wert des Parachors, wie an 
■vielen Beispielen nachgewiesen wird, um 23,2, eine semipolare erniedrigt ihn da- 
gegen um 1,6. (Vgl. hierzu S. 196.) Es gilt dies sowohl für Doppelbindungen zwischen 
IBlohlenstofE- und Kohlenstoffatomen, wie auch für solche zwischen Kohlenstofi- 
atomen emerseits, Sauerstoff- und Schwefelatomen andererseits, sowie für Doppel- 
lbindungen zwischen Stickstoff und Sauerstoff. Einige Ausnahmen bestehen bei 
S'fcickstoff-, Phosphor- und Schwefelverbindungen. 

Im emzelnen ergibt sich, daß die Doppelbindung an Kohlenstofiatomen stets 
xinpolar ist, Lowrys Folgerungen über das Äthylen usw. waren danach hmfallig 
(vgl. jedoch unten). Jedoch existieren zwischen anderen Atomen wirkhch halb- 
polare Doppelbmdungen. Karbonate und Sulfite sind verschiedener Natur, für die 
letzteren besteht Lowrys Formel (RO) 2 S=i 0 zu Recht, es hegt gemischte Doppel- 
Toindung vor. Zuweilen gelmgt mit Hilfe des Parachors die Entscheidung über 
Elektronenstrukturen. Für Verbmdungen der salpetrigen Saure hatte z. B. Lanq- 
MTHR die rein homoopolare, Lowry die gemischte Form vorgeschlagen. Messung 


^) Z. phys. Ch 180, 323 (1927) Daselbst weitere Diskussion des Auftretens und Verhaltens 
Dalbpolarer Bmdung, m Kurze moht wiederzugeben. 

J ehern Soc. 127, 1625 (1925). — ®) Trans Faraday Soo. 10, 38 (193) 
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des Parachors bestätigt die Pormel Langmuirs, R0N=0 Für die Nitrogriippe 
sind vier Formeln denkbar: 

^0 /-O /° 

I -N:f U--Nf III. -Nf IV. -N^|. 

Die erste ist nach der Oktett-Theorie ausgeschlossen, die zweite wird von Lanqmutr 
vorgeschlagen, die dritte von La.timer und Rodebtjsh sowie von Lowry. Das 
Parachor ergibt, daß die zweite Formel die größte Wahrscheinlichkeit hat, doch ist 
der Wert von demjenigen ftir die vierte Formel auch nicht sehr entfernt. In ähn- 
licher Weise werden die Formeln von Pseudosäuren der Nitrokorper, von 
Azoxyverbindungen und Oximen diskutiert. Phosphoroxychlorid ergibt 
sich als semipolare Verbindung, ebenso verschiedene Schwefelverbindungen, 
wie SäCL^, CS, oder Merkaptane Es ist jedoch zu bemerken, daß Lowrys 
oft entgegengesetzte Formeln sich nur auf den ,, reaktiven“ Zustand 
(vgl S. 186) der Körper beziehen, die aus dem Parachor ermittelten 
dagegen auf den überwiegend vorhandenen inaktiven („resting 
state“) Lowrys Theorie ist daher durch entgegengesetzte Resultate der Para- 
chorforschung keineswegs widerlegt. 

SuGDEN, Rebd und Wilkins schließen, daß semipolare Doppelbindungen als 
Hauptform nur entstehen, wenn ein Atom (außer Wasserstofi) bereits ein volles 
Oktett erreicht hat und wenn die Bildung einer unpolaren Doppelbindung eine 
Überschreitung der Achtzahl der Elektronen zur Folge haben mußte, nut anderen 
Worten, wenn die Zahl der Kovalenzen großer werden würde als vier Beobach- 
tungen an Osmiumtetroxyd scheinen ubngens zu zeigen, daß die Oktettregel nicht 
auf die ersten beiden Perioden des Systems beschränkt ist^) 

§ 67. Weitere Betrachtungen liber Übergangsbindung. Etwas anderes als T M Lowry 
versteht HmMAiusr Lux®) unter „halbpolarer Bindung“. Man kann sieh voratellen, daß z B 
im COg-Molekul das Kohlenstoffatom an jedes Sauerstoffatom je zwei Elektronen abgegeben 
habe, so daß auf dieser Grundlage die Bindung polar wäre Es konnten aber auch Elektronen 
des Sauerstoffatoms sich dem Kohlenstoffatom so weit zuwenden, daß sie gerade dem Sauer- 
stoff- und Kohlenstoffatom gemeinsam waren, was also an sioh unpolare Bindung bedeuten 
wurde Diese Bindung wäre aber auf Grund eines polaren Charakters entstan- 
den, die Polarität der Atome wäre noch imverändert vorhanden, nur die Elektronen hatten 
die Stellung, die man m unpolaren Verbmdungen von ihnen verlangt Eme solche Bm- 
dungsart nennt Lux halbpolar, sie kann zum Teil als elektrostatisch bodmgt aufgefaßt wei- 
den Deutet man die Richtung, m der die Deformation der Elektroneiibahnen stattfindet, durch 
einen Pfeil an, so würde der Poll, daß beun Kohlendioxyd jedes Sauorstoffatom nut dem Kohlen- 
stoffatom je zwei Elektronen gemeinsam hat, durch die Formel 1. wiedergegeben werden Die 
wahre unpolare Bindung wurde ira Gegensatz hierzu dann bestehen, daß nun auch vom Sauer- 
stoffatom Elektronen zum Kohlenstoffatom hmgezogen worden, so daß die m einer Richtung 
entstandene Polantat durch ebensolche Bahndeformation m der anderen Richtung wieder 
ausgeghchen wird, wie dies Formel 2 andeutet. 

1 otc::o 2 o5c2o 

Weitere Ausführungen vgl T M Lowry, Bl Soc chim (4) 39, 203 (1920), Soc ehern. 
Ind 44, 970 (1925) - ®) Z phj^ Ch 121, 456 (1926) 
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Es Boheint nicht recht verständhoh, wie eine Ablenkung eines Elektrons auf ein Eremd- 
atom möghoh sein soll, ohne daß das Eremdatom mit der entsprechenden Gegenkraft Bezie* 
hungen zu dem ersten Atom anknüpft. Es verschwindet so wieder der Unterschied zwischen 
„halbpolarer“ und unpolarer Bindung, denn die Bindung muß, wenn beide Elektronen beiden 
Atomen gleichartig angeboren, doch wohl stets beidseitig halbpolar, also nach obiger Defi- 
nition unpolar sein Wenn Lirx vielleicht meint, daß bei der Verbindungsbildung die Verzerrung 
der Valenzelektronenhullen der verschiedenen Atome ungleichmäßig sein kann, so wäre dies, 
wie aus dem Vorhergehenden ersiohthch, mcht neu, bereits Lnwis hat durch Diskussion der 
verzerrten Oktetts diese Tatsache scharf zum Ausdruck gebracht. 

Sohheßhch muß wieder darauf aufmerksam gemacht werden, daß, wie die rem polare und 
die rein unpolare Form Extremformen smd, deren Idealfall nur selten verwirklicht wird, 
doch auch die rein halbpolare Eorm Lownys emen derart festgelegten und umgrenzten Zustand 
darstellt, daß sie m ihrer Idealform auch mcht oft erhalten werden wird. Vielmehr werden auch 
hier, wie S. H. C. BEioas^-) betont, Übergangsformen bestehen, ganz im Sinne J. J. Thomsons. 
Schon aus der körperhchen Struktur ergibt sich, wie Baiaoa ausfuhrt^ zwingend, daß die Be- 
ziehung der Elektronen zu den Kernen nicht gleichartig sem kann, sondern selbst im gleichen 
Molekül wechseln muß, so daß schon hier graduelle Übergänge zwischen Elektrovalenz und Ko- 
valenz vorhegen Nimmt man nä.mtiah Krafthmenbundel zwischen den Atomkernen und den 
Elektronen an, so smd m einer polaren Verbindung AB die Elraftlinien des Kernes A auch mit 
den Elektronen von B verbunden; sie smd aber ungleiohmäßig lang, weü die Elektronen um 
B eme verschiedene Entfernung vom Kern A haben 



Eig. 77. Atom m polaren Verbmdungen nach Brioos 

Diese Elektronen sind also zwar den Kernen A und B gemeinsam, aber einige gehören doch 
näher zu B als zu A Die die Kovalenz bedmgende Gemeinsamkeit der Elektronen ist also gra- 
duell verschieden; je größer die Verschiedenheit ist, um so ausgesprochener elektrovalent ist 
die Verbmdung, um so größer ihre Polarität. 

Im Kristallgitter, wo etwa jeder Flache des Elektronenwurfels um B* ein A gegenuber- 
steht, gehört jedes Elektron zu drei A*-Kemen Man kann im Gesamtkristall mit demselben 
Beohte Kovalenz wie Elektrovalenz annehmen, wie man m emer Schar von Tanzerpaaren, die, 
sich an der Hand fassend, emen Bmg gebildet haben, m dem abwechselnd Herren und Damen 
sind, noch die ursprünglichen Paare als vorhanden ansehen kann oder nicht. 

Auch in chemisoher Beziehimg kann man öfters je nach dem Standpunkt eine Verbmdung 
als elektro- oder kovalent ansehon. Diese Doppelnatur der Valenz ist z. B bei gewissen Kom- 
plexverbindungen deuthoh die Salze der Platmohlorwasserstoffsaure können nach Langmuir 

1) Phil Mag (6) 47, 702 (1926) 


IB Bph ralm , Valenz Lehre 
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als Elektrovalenzverbindungen aufgefaßt werden (vgl. ö. 124), m denen das Chlor- 
ion durch elektrostatische Attraktion vom Platinion festgehalten wird, sie können jedoch auch 
als Ko Valenzverbindungen betrachtet werden, m denen das Platmatom von emem Diaextett 
von Elektronen umgeben ist, welche paarweise dem Platm- und den Chloratomen angehören. 

Es gibt Verbmdungen, die LANQsruia bloß deshalb als Elektrovalenzverbmdungen anspricht, 
weil die Elektronenzahl dieser Auffassung gut entspricht, obwohl ihr chemisches Verhalten sie 
als kovalent kennzeichnet. Hierzu gehört das Schwefelhexafluorid, dessen chemische Inaktivität 
T.Av oTvnrm darauf zuruckfuhrt, daß die Kraftfelder ganz im Innern des Moleküls hegen. Dagegen 
betrachtet er das Sulfurylfluond, SO^g, als kovalent, das doch auch em geschmack- und ge- 
ruchloses Gas ist. Beiqgs sieht beide Verbindungen als kovalent an, mdem er anmmmt, daß der 
Schwefel die „Elektronenkoordmationszahl“ zwölf (im WBKNBBSchen Sume) habe. Überhaupt 
glaubt er durch Einfuhrong der Annahme, daß eme solche Elektronenkoordmationszahl bestehe 
imd Werte von 4, 6, 8 oder 12 annehmen könne, für mancherlei Verbmdungen Kovalenzformeln 
auf stellen zu können, bei denen Langmuib ElektrovaJenzformeln annehmen mußte 

Der Abstieg der elektrolytischen Dissoziation m der Reihe der Salze KCl, Cddj, CdJg, 
HgClj, Hg(CN) 2 , WEj, gibt em ferneres Beispiel dafür, wie Elektro- und Kovalenz allmählich 
inemander übergehen können 

Schließhch lassen sich auch Lowbys „gemischte Doppelbindungen“ (vgl. S. 187) als Über- 
gangsformen charaktensieren Wenn sie beim Äthylen wirklich vorlägen, so sollte diese polare 

Verhmdung, CHj-CH^, zur Polymerisation neigen, was nicht beobachtet wird Wenn man je- 



Fig. 78. Stabile Äthylenform nach Bbiqqs Fig. 79 Labile Äthylenform nach Bbigqs 

doch mit Lowbt annimmt, daß die gemischten Doppelbindungen nur einer aktivierten Mole- 
kulform angeboren, die im Übergangszustand kurze Zeit beständig ist und wieder m das m- 
aktive zuruckgeht, so koimen die beiden Äthylenformen etwa durch die Eiguren 78 und 79 
wiedergegeben werden, von denen die unsymmetrische die labile darstellt. Auch hier wird dann 
der Übergang zwischen Elektro- und Kovalenz nur graduell, hervorgerufen von der wechseln- 
den Stellung der Elektronen. 


Die Bindung durch ungerade Elektronenzahlen und die Valenz des Bors 

§ 68. Die ein- und dreielektronische Bindung. Die Forderung, daß die unpolare 
Bindung nur durch Paare von Elektronen erfolgt, war eine der Grundlagen der 
LEWisschen Theorie (vgl S. 116). Auch später halt Lewis^) diese Ansicht für so 
fest begründet, daß er in Fallen, wo ohne diese Annahme ein Elektron sich mit zwei 
Wasser Stoff atomen in Verbmdung setzen sollte, lieber das erste Niveau um den 
Wasserstoffkem als unbesetzt annimmt und dessen Elektronen als Valenzelektronen 
dem zweiten Niveau einordnet. 

^) Valence and theStructure of Atoms andMolecules, Am. Chem Soc. Monograph Senes, 
Chemical Catalog Co. 1923, 110 



§ 58. Die em- und dreielekbronisoiie Sindung 
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Wohl unter dem Einfluß von Lewis hat man die Möghclikeit der Bindung 
zweier Atonikerne durch ein Elektron lange Zeil kaum erwogen. Aber sie scheint 
doch nicht ganz von der Hand zu weisen und sie wird ja schon von J. Staek z. B. 
für die Konstitution des H 3 postuliert (vgl. S. 94). 

J. J. Thomson wirft dann ausdrücklich die Frage auf^), inwieweit auch Moleküle 
eine Eolle spielen, m denen die Verbindung von Atomkernen durch ein Elektron, 
nicht durch ein Paar erfolgt. Daß solche Verbindungen möglich smd, sieht man an 
gewiesen positiven Strahlen, die aus bestehen, d. h. aus zwei Wasserstoffkemen, 
die durch ein Elektron verkettet sind. Während viele Chemiker, z. B. Sldq-wick, 
derartige Verbmdungen als für gewöhnlich nicht verkommend erachten, macht 
E. H. EowIiEE®) darauf aufmerksam, daß sie physikalisch sehr wohl denkbar sind; 
wenn sie dennoch mcht häufig m Erschemung treten, so liegt dies daran, daß sie 
chemfech sehr instabü sind®). Erich Müller^) macht diese Einschränkung mcht 
und nimmt auch für stabile Verbindungen die Möglichkeit der Verkettung durch ein 
Elektron an (vgl. S. 199), ohne die Unterschiede solcher Bindungsarten zu erörtern. 

Auch Kermack und Eobinson®) (vgl. S. 172) kommen zu ihren Formeln teil- 
weise durch die Annahme von Bindungen durch ungerade Anzahlen von Elek- 
tronen, und sie setzen sich dadurch in Gegensatz zu der starreren Formuherung 
Langmuirs. Ihrer Auffassung nach sind allerdings Bmdungen durch ein oder drei 
Elektronen labiler als solche durch deren zwei. Schließlich hat neuerdmgs A. A. 
Blanchard®) die einelektromsche Bindung ausdrücklich postuliert, speziell für 
den Wasserstoff. Für die Tnalkylanunhydrate hatten namheh Stewart und 
Maeser’) die Elektronenanordnung I. vorgeschlagen, nach der, gemäß obiger For- 


1. (CH3)3N:0;H:0;H. 


H 


n. (CH3),N:0_“:0 


derung von Lewis, die Voraussetzung verletzt wurde, daß das Elektronenniveau des 
Wasserstoffs nur zwei Elektronen enthalten dürfe; es enthalt hier deren vier. Sie 
glaubten auf Grund dieser Formulierung die genüge lomsationsfähigkeit dieser 
Verbmdung erklären zu können. Blanchard dagegen nimmt die Formuherung H 
an, in der jedes Wasserstoffatom mit jedem Sauerstoff durch nur ein Elektron zu- 
sammenhängt. Man wird jedoch hier die Annahme einelektronischer Bindung um- 
gehen können, wenn man das Trimethylaminhydroxyd als Verbindung höherer 
Ordnung ansieht und das Wasser als durch „Feldvalenz“ gekettet betrachtet. 
Weitere Beispiele für die Annahme einelektronischer Bindung vgl. bei Pridbaux®) 
sowie bei Ingold und Ingold®). 

Übrigens war auch aus Lewis’ Schule selbst eine Arbeit hervorgegangen, welche 
die Moghchkeit der Bindung durch ungerade Elektronenzahlen, namheh durch 
deren drei, zulaßt, wenn auch nur in Ausnahmefällen Von Maurice L.Huggins^®) 
wurde das Vorkommen von Elektronenuntergruppen (vgl. S 216) im Atom naher 


1) Trarifl Paraday Soc. 19 , 476 (1923) - ®) Trans. Paraday Soo. 19 , 461, 476 (1923). 
®) J. J Thomson üat die einelektromsohe Bindung z. B für das hypothetische NClg ver- 
mutet. Phil Mag (6) 41, 610 (1921). 

*) Z. Elektrooh. 81 , 46, 143 (1926). - *) J ohem Soc. 121 , 427 (1922) - ®) J Am. 
Soo. 48 , 1198 (1926) - ’) J Am. Soc 47 , 3026 (1926) - 8) Chem. Ind 42, 672 (1923). 
— ®) J ohem. Soo. 1928 , 1316 — ^®) J chem Soo 1927 , 1173 
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erörtert und die Annaktne von Triplets zunächst für das Atom selbst gemacht, je- 
doch ausgedehnt, daß solche Triplets auch die interatomare Bindung über- 

nehmen können. Doch tritt dies nur selten ein und Huggins findet nur StickstofE- 
SauerstofEverbindungen als Beispiele hierfür. In Verbindungen kann em solches Drei- 
Elektronen-Band nur stabil sein, wenn die beiden Atomrümpfe, die es verbmdet, 
einerseits großeAnziehungskraftfürElektronenbesitzen, andererseits geringe 
Abstoßungskraft gegeneinander Das mag mVerbmdungen,wieNO oder NOg, 
der EaU sein, die Huggins wie folgt formuliert . ■ • 


Die Elektronengruppen bilden hier Dreiecke. Im NO 2 bewirkt die Addition des 
zweiten Sauerstofiatoms gegenüber dem NO eme Vergrößerung der Dreiecksflache 
um das Stickstofiatom, und dadurch auch um das erste SauerstofEatom; somit 
wird überhaupt die Stabilität geringer und die nichtverkettenden Elektronen- 
paare werden wemger stark gebunden, was die Fähigkeit des NOg zur Polymerisa- 
tion sowie die Färbung der Substanz erklärt. 

Ob und in welchen Verbindungen einelektronische Bmdung besteht, — diese 
Frage hat S. Sugden^) durch Untersuchung des ,, Parachors“ (vgl. S, 191) zu ent- 
scheiden versucht, und er hat sie in positivem Sinne beantwortet Geht man von 
dem Parachorwert bei gememschaftlichen Elektronenduplets als Nullpunkt aus, 
so ergeben sich nach Sugdens Beobachtungen und Extrapolationen folgende Kon- 
stanten für die Große des Parachors : 


Blndungsart 


Zahl der gemelnattfiaftl. 
BIeÜiroiien 


Faiaohor 


Drei Paare (unpolar) 

Zwei Paare (unpolar) 

Em Paar (unpolar, ,, Duplet“) 

Ein Paar (polar) 

Ein polares und ein unpolarea Paar (halbpolare 

Doppelbindung ) 

Emelektronisch (unpolar, ,,Singlet“) 

Je em polares und unpolares Einzelelektron ... . 


6 

4 

2 

0 


46,6 

23,2 

0,0 

- 1,6 


2 

1 

1 


- 1,6 

- 11,6 

-12,4 


An Hand dieser Parachorfaktoren werden nun z. B. für Phosphorpenta- 
chlorid verschiedene Formeln diskutiert, und es ergibt sich dabei diejenige mit 
„Smglet“-Bmdung als die wahrscheinlichste. In den Formeln auf S 197, oben, 
bedeutet nach dem Vorgänge von J. D. Main Smith jeder Bindestrich ein gemem- 
schafthehes („shared“) Elektron, wahrend die Indexzahlen die Anzahl der mcht- 
gemeinschaftlichen Elektronen angeben. 

Von diesen Formeln stellt I. eine solche polarer Natur dar^). Ihr widerspricht 
das Verhalten des Phosphorpentachlonds : es ist flüchtig, unter Druck leicht schmelz- 
bar, leitet den elektrischen Strom nicht, ist also kein „Salz“. Daher schlägt Lewis®) 

J. phys. Chem. 26, 601 (1922) - ®) Langmuie, J. Am. Soo. 41, 919 (1919). - ®) Valence 
and the Structure of Atoms and Molemiles. 1923, 101. 
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CI® 

+ 

01® 

a® 


II 

Clfl = P = Cl« 

CI® 

cixi^ci® 

a®^|^G® 


II 

CI® 


Cl«^ \cie 

Ol?/ Xq? 

Paraohor ber.: 

- 1.0 


-t-7,7 

-24,8 

(I.) 


(H.) 

(in.) 


Formeln, und Pbideaux^) Formel III. vor, die sicli in folgendem unterscheiden: 
in n. ist die Regel bezüglich der Achterschale des Phosphoratoms aufgegeben, 
dagegen die Regel aufrechterhalten, daß Kovalenz nur durch Elektronenpaare be- 
stehen kann; in III. dagegen ist die Achterregelbeibehalten, dagegen angenommen, 
daß zwei Atome auch ein Elektron, an Stelle eines Paares gemeinsam besitzen 
können 

Der experimentell gefundene Parachorwert für PCI5 beträgt nun 26,7 (ent- 
sprechend für SbC!l6 26,7). Er ähnelt also bei weitem am stärksten dem für in. 
berechneten und ist von denen für II. oder gar I. völlig verschieden. Die Parachor- 
regel ist also für PCI5 und SbCls nur zutreffend, wenn man die Existenz ein- 
elektromscher Bindung zuläßt^). 

Bei der emelektromsohen Bindung muß man jedem der beiden Atome, die das 
Elektron verbindet, die Hälfte von dessen elektnscher Wirkung zuweisen. Es er- 
hält so z. B. im PCls jedes der durch einelektromsche Bindung gebundenen Chlor- 
atome eme halbe negative Ladung, dagegen der Phosphor zwei halbe positive. 
Das bedeutet keine Valenzzersplitterung, sondern kann etwa im Sinne von H 0 JEN- 
DAHL (S. 176) als statistisches Mittel der Wirkung der verschiedenen Lagen ge- 
deutet werden, in die das Elektron auf semem Laufe gerät. 

Die Annahme, daß Elektronen nur paarweise mehreren Atomen gemeinschaft- 
lich angeboren können, hatte Lewis aus der Tatsache hergeleitet, daß die Schalen- 
struktur der Atome die paarweise Zusammengehörigkeit der Elektronen erkennen 
läßt, sowie daraus, daß nur sehr wemge Moleküle existieren, die eme ungerade 
Anzahl der Bindungselektronen aufweisen. Immerhm gibt es aber doch solche, und 
wenn man, wie Lewis dies für PClg tut, die Oktettregel opfern will, um die Regel 
von den Elektronen paaren zu halten, so tauscht man für eine Unwahrscheinlich- 
keit eine andere ein. Überdies scheinen gewisse FäUe von optisch aktiven Körpern 
zu existieren®), für die kaum eine andere Erklärung gefunden werden kann, als die 
Annahme halbpolarer Doppelbindung, die ja ebenfalls eine Art emelektromscher 
Bmdung darstellt. 

Man ist in der Tat bei Annahme der einelektromschen Bindung imstande, die 
Oktettregel auch in solchen Fällen beizubehalten, wo dies bei Annahme der 
Bindung durch Elektronenpaare nicht möglich ist Hierfür gibt Sugden eimge 
Beispiele. Nimmt man an, daß zwei Atome 1, 2, 3, 4, 5 oder 6 Elektronen mitein- 
ander gemeinsam haben können und berechnet die Polarität eines Atoms in einer 
Verbindung, indem man die zwei Atomen gememsamen Elektronen pro Atom zu 

1) 1. 0 

2) Anm bei der Korrektur. Neueste Beispiele für Ermittelung der Bindungsart durch dos 
Parachor vgl. A. Pbhimait und S Suodhn, J. ehern. Soo. 1928. 263; S. Sugdhn, ebenda 410. 

®) Phillips, J. ehern Soo. 127, 2622 (1925), 1926, 2079; 1927, 188. 
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ihres elektrostatischen Wertes setzt, so ergeben sicli z. B. für BaHg bzw. für NO, 
die ja mit Elektronen paaren nicbt zu erklären sind (vgl. S. 114, 202), die folgenden 
Formeln, bei denen also die Zahlenmdizes die dem Atom allein zugehörigen Elek- 
tronen, die Stricke aber die den verbundenen Atomen gemeinsamen Elektronen 
bedeuten : 


Va -p-'l' Va 


1-1 1-1 
H-B = B=H 




W = . 

-Va +Va 


Ähnlicb ergibt sich eme elektromsohe Konstitutionsdeutung für die Formeln der 
Metallsalze des Acetylacetons oder des Dimethylglyozims, durch die sich 
die Annahme einer „Eesidualvalenz“ erübrigt : 




H=-C M 

^ ( 

Me = C = 


N = 

/// \ 

Me-=-C ^ 

% / 

Me — C ■= N 


II 

OH 


Über interessante Deutungen der Konstitution von Komplex- und Molekular- 
verbindungen auf Grund der Hypothese einelektronischer Bindung vgl S. 237. 

Ohne weitere Prüfung hält es Ertch' Müller^) für möglich, daß die homoopolare 
Bmdung zweier Atomrumpfe auch durch ein Elektron vollzogen werden kann, 
wobei dann aUerdmgs die entstehenden Produkte zu leichtem Zerfall neigen, wie 
dies ja auch schon Thomson angenommen hatte. Dieser Forscher geht auf die Er- 
gebnisse der von Lewis und seiner Schule ausgehenden Forschung gar nicht ein 
und kommt in selbständigem Denken nun vielfach zu gleichen Eesultaten wie diese, 
besonders wo es sich um die Konstitution des Benzols, die Deutung der kon- 
jugierten Doppelbindung und ahnhohes handelt. Einen neuartigen und wich- 
tigen Schritt tut er aber durch die Deutung der bei Eeaktionen auftretenden inter- 
mediären Anlagerungsprodukte mittels der einelektromschen Bindung. 
Prüfen läßt sich die Eichtigkeit seiner Anschauung schwierig und es kann nicht 
gesagt werden, ob sie vor der im nächsten Kapitel für die Verbmdungen höherer 
Ordnung entwickelten Feldvalenztheorie den Vorzug verdient. Denn natürlich 
kann man, wenn man die Valenz in immer kleinere Einheiten zerlegt — und die 
Bmdung durch das Elektronenpaar entspricht ja der unpolaren Valenzeinheit — , 
noch Nuancen hervorrufen, die sich mit den gröberen Einheiten nicht erzielen 
lassen. Es fragt sich nur, ob die Zerlegung in diese Teileinheiten Berechtigung hat, 
und dafür bringt E Müller kerne Beweise. Jedoch liegen auch keine Gegen- 
beweise vor. Immerhin steht aeme Theorie, soweit sie sich auf stabile Verbindun- 
gen bezieht (vgl. unten Thiophen, zweite Formel) m striktem Gegensatz zu der 


1) Z. Elektroch 81, 46, 143 {192S). 
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LBWisschen. Für die Deutung katalytisolier Reaktionen und älinlicher labiler Zu- 
stände ist sie jedenfalls sehr ernsthaft in Betracht zu ziehen. 

EaioH Mulleb wurde durch einen Spezialfall zu seiner Theorie geführt, nämlich 
durch die Beobachtung desVerlaufes des katalytischen Zerfalles der Ameisen- 
bzw. Brenztraubensäure. An diesem Beispiel sei seine Auffassung auch erklärt^). 

Der katalytische Zerfall der Ameisensäure in Kohlendioxyd und Wasserstoff 
vollzieht sich nach ihm m folgender Weise : 

« Ö • 

H:*6: " ^ H-C*: ” ;• 

/?.. .. Q.. 

A B r. 

Die Reaktion zwischen A und B ist umkehrbar, diejemge zwischen B und C 
nicht. Der Übergang von A nach B vollzieht sich dadurch, daß ein Elektron bei a 
oder bei ß aus seiner Bahn gelenkt und so umgeordnet wird, daß es nunmehr ein 
neues Bindeelektron zwischen C und 0 darsteUt, was unter der Wirkung des Ka- 
talysators geschieht. Es wird dann das andere Elektronenpaar bei a oder ß ein 
Elektron so dirigieren, daß es gemäß der Stellung von B die Verbindung zwischen 
den beiden Wasserstoffatomen übernimmt. Denn es muß die Bedingung gewahrt 
bleiben, daß der Wasserstoff von zwei Elektronen, der Kohlenstoff und Sauerstoff 
aber von acht Elektronen umgeben bleibt. In der Stellung B ist nun der Wasser- 
stoff lockerer an den Rest gebunden als in A, und es wird nunmehr relativ leicht 
Umordnung in 0 eintreten können, indem sich abermals eine der H berührenden 
Bindungen löst, worauf die andere die Verbindung zwischen den beiden H- Atomen 
übernimmt. 


In einer weiteren ausfühxliohen DarateUnng der BindungBTerhältnrEse in organieohen 
Substanzen kommt E. Mtuleb vielfach zu ganz gleichen Schlußfolgerungen wie Laxomucs, 

Kebalaoe und HoBmaoE, Lowrt und andere Chemiker der angelsächsischen Schule. Er legt 
jedoch wemger Wert auf den Begrifi der Elovalenz, somit auf den Unterschied zwischen homoo- 
und heteropolarer Bmdung in orgamsohen Verbmdungen und ersetzt daher z. B die „gemischte 
Doppelbmdung“ Lowbys einfach durch ein System von drei Elektronen. Einige semer Kon- 
stitutionsformeln mögen hier angeführt werden, soweit sie zu neuen Folgerungen führen. 

Der Benzolring hat die Formel I., m der alle KohlenstoSatome gleichmäßig durch je drei 
Elektronen verbunden smd. Die Formel zeigt, daß ein Unterschied zwischen 1. 2- und 1 Ö-Sub-^ ^ N Q 


H 


H 


I. 



• • 


H 

.* • 

. C 

II 

C . 


• c 

• • • 

c 

/ . » 

c • 

• • • 

• .* • // i 

c • 

• • 

1.0 

'4 

. c 


C . 

H ^ 

• c 


Hl 

H * 

• 

c 

•. • H 

• 

• • 
H • • 

. 

• 

c • 

i^\ 


• • 



• • 



H 



H 


Benzol 


Cyclohexadifen 






) Statt der von MIIllee gewählten Darstellung des Elektrons durch einen Strich wird im 
folgenden diejemge der angelsächsischen Schule durch Punkte benutzt 
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Btitution nicht besteht. Sie entspricht weitgehend der z. B. von H0 Jendahl (S. 176), Lugas 
(S. 177) und ihren Vorgängern gegebenen. In den Hydrierungsprodukten, z. B. dem Cyclo - 
hezadi€n (II.) Sind die Bindungen durch drei Elektronen verschwunden und solche durch vier 
Elektronen emgetreten, der ungesättigte Charakter der Verbmdung wird sichtbar. 

Die Valenzlage im Pyridinring entspricht eindeutig der im Benzolimg, dagegen imwftn 
sich für Pyrrol, Pyrazol, Thiophen oderEuran je zwei verschiedene Pormeln diskutieren, 
z. B für Thiophen: 


H 


H 


H \ C 


C 


H 


• • • 


M\C C 

• • 

S 

• • 


H H 


Thiophen 



H 


Die von E. MüiiitE gemutmaßte Elektronenkonfiguration macht auch die 'Rja mlrtinT iRfFiibiglr c ifi 
des Naphthalins und Anthraoens, wie er naher ausfuhrt, erklärhch. 

Die Reaktionsweise der konjugierten Doppelbindung erklärt E Müilbb dadurch, 
daß er die isomeren Pormen A und B annimmt. In B, wo ein Elektron zwei Kohlenstoffatome 
verkettet, hat das System eme „Aufreißstelle“, an der die Anlagerung emes Brommoleküls 
zur Konfiguration C erfolgen kann, die darm leicht m D übergeht: 


c:o 
:c c: 

A 


C;C c-c c::c 

Br "Br Br Br 

B C D 


So erklärt sich die Anlagerung in 1. 4-SteIIung. Die nach Thiblb mcht erklärliche Anlage- 
rung in 1. 2-Stellung erfolgt im Sinne von: 

:’c::*c:*c::c: — ► :c:c':c::c: — :*d:ö:ö::c: 

BrIBr Br»Br BrBr 

wahrend ohne weiteres ersiohthch ist, daß Anlagerung in 1. 3-, in 2. 4- oder m 2. 3-SteIlung 
nicht eintreten kann. Ausführung des Schemas zeigt auch, daß eine analoge Reaktionsfähigkeit 
bei niohtkonjugierten Doppelbindungen nicht vorhegen darf. 

Die Additionsfahigkeit des zweiwertigen Kohlenstoffs wird am Beispiel des Kohlen- 
oxyds wie folgt erörtert, mdem gleichfalls vorübergehende einelektronisohe Bindung 
zwischen zwei Atomen vorausgesetzt wird. In den folgenden Formeln werden sechs Elektronen 
am Chloratom fortgelassen • 



Bezüglich der ausgedehnten Erörterungen über „vierwertigen“ Sauerstoff, über Konsti- 
tution und Reaktionsart von Triphenylmethyl, der Enole, Nitro - und Pseudonitro- 
verbindungen über Wanderung von Atomen im Molekül organischer Verbmdungen, 
sowie über die Konstitution und das Umsetzungsschema zahlreicher organischer Stickstoff - 
Verbindungen muß auf die Originalarbeit verwiesen werden. Überall werden die Schemata 
unter der Voraussetzung aufgestellt, daß Bmdung zweier Atomkerne durch ein Elektron 
moghch ist. 
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Sohließhbh sei noch dargelegt, wie man die Veresterung von Carbonsäuren unter AnniLliTnA 
emes mtermediären Additionsproduktes mit emelektronisoher Bmdung deuten kann: 


CaH, 


CaH« 

CaH« 

C,Hs 

:Ö:h 

:Ö-H 

:ö: 

:b*: 

:Ö: 


o‘:d: 

r:g:ö:h~*' 

r:c:Ö*h 

r:Ö:o: 

r;c::o: 

:Ö:h 

:Ö:h 

• 


:*6:h* 



:o:h 

h:Ö:h 

• • 


Die Voraussetzung einelektronischer Bindung macht auch die Deutung der Konstitution des 
Chlordioxy ds und des Stickstoffdioxyds leicht. ClOa stellt sieh als L, NOg als II. oder m. dar: 


• • 

. . . . 


\ 0 '• 0 \ 

' 0 ‘ 0 ’ 

•’ 0 • 

• ■ • 

n ' * 

m r . 

. \ CI \ 

• N 

' N 

• • 

• • 


aOa 

NOa 

NOj 


während das Stiokstofftetroxyd sich als IV. und die Nitrogruppe im Nitroäthan als V. verstehen 
läßt: 


17 / 




/V 


/V 


NaO, 



-NOa 


Emelektronische Bindung hat dann noch kürzlich J. Pbekin^) z. B. für die Molekidkettung 
im polymerisierten Wasser angenommen: 

H 

1 

H H 




und er setzt sie bei der Bildung sehr lockerer Addiüonsprodnkte voraus. 

Über Deutung von Hydraten und Polymerisationsprodukten vgl. Verbmdungen 
höherer Ordnimg, S. 238. 

§ 59. Zur Valenz des Bors. Die Konstitution der Borwasserstoffe, die be- 
sonders scbwierig zu deuten ist, laßt sich nach E. Müllee auch mit Hilfe der ein- 
elektronischen Bmdung mcht verstehen Um sie zu deuten, macht nun Müller®) 
die neuartige Annahme, daß bei den Borverbmdungen eine Mitbeteihgung der 
Innen elektronen am Oktett stattfindet 

Das Boratom hat bekanntlich zwei Innen- und drei •Außenelektronen. In den 
folgenden Formeln sind die Innenelektronen durch Punkte, die Außenelektronen 
durch Ziffern, die ihre Anzahl angeben, ausgedruckt. In den folgenden Ketten- 

1) C. r 186, 660 (1927). - ») Z Elektroch 31, 382 (1926). 
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formeln von Borwasserstoffen bestehen die Oktetts aus sämtlichen Außen- 
elektronen des Boratoms, dazu aber noch aus Paaren von Innenelektronen, von 
denen jedes Boratom eines beisteuert. Das zweite Innenelektron jedes der beiden 
Boratome tritt dn.r>n auch dem anderen Boratom gegenüber als Innenelektroii auf, 
so daß doch jedes wieder zwei Innenelektronen besitzt, die aber auch zum anderen 
Boratom gehören; also die beiden Innenelektronen smd beiden Atomen 
gemeinsam. 


H H 
8 2 

H^B 2B2H 
2 2 
H H 

B,H« 


H HH HH H 

2 2 2 2 2 2 

H^B 2B^B AB^B 
2 2 

H H 


In den Kettenverbindungen smd demnach je zwei Boratome durch vier 
Elektronen verknüpft. Die Borwasserstoffe BßHg und BgHn aber werden als Ring - 
Verbindungen betrachtet, in denen auch ein Innen- und ein oder drei Außen- 
elektronen die Verkettung übernehmen können' 


H 


Hzß B2H 

Z 2 

H h 


BßHg 


H Zd 
HZO 

r* 

H Za 
H 

Z 

H 


H 

Z 

B 


aZH 

ÜZff 

•1 

aZH 
° Zfi 

z 

H 




Daß solche Mitwirkung der Innenelektronen nur beim Bor, nicht aber bei den 
schwereren Elementen emtritt, liegt nach Mülles daran, daß bei diesen bereits die 
Elektronenzahl der Außenschalen zur Herstellung der Oktetts ausreicht. Den Ein- 
wand, daß für den Übergang der Elektronen von der Innen- zu der Außenschale 
ein zu großer Energiebetrag erforderhch wäre, glaubt er durch die Annahme ent- 
kräften zu können, daß bei der Bindung der beiden Boratome durch die ver- 
bleibenden Innenelektronen Energie frei wird und hierbei für ein Innenelektron 
des einen Atoms ein solches des anderen Atoms ergänzend m die innere Schale ein- 
tntt, so daß schließlich jedes Atom seine Innenschale wieder voU besetzt hat. Es 
durfte jedoch rein räumlich schwierig zu deuten sein, wie ein Elektron als Innen- 
elektron bei zwei Boratomen fungieren kann, wenn doch jedes dieser Boratome 
von einer vollen Schale von Außenelektronen umgeben ist Es ist natürlich bei der 
durch Heranziehung der Innenelektronen gegebenen Vermehrung der Kombina- 
tionsmoghchkeiten leichter, Oktettgebäude zu konstruieren. Ob mcht die An- 
nahme verkettender Kraftfelder, wie bei Komplex Verbindungen, so auch hier, 
eine bessere Erklärung ermöghcht, muß die Zukunft lehren. Der in Anbetracht der 
geringen Elektronenzahl des Bors noch ziemlich freiliegende Kern verbunden mit 
der nun doch schon erhöhten Kernladungszahl scheint das Auftreten solcher star- 
ken Kraftfelder in den Bezirk der Möglichkeit rücken zu lassen. 
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Auch die S. 198 wiedergegebeiie Formel von S. Sugden gibt, wenigstens für 
eine elektronisphe Deutung, die ohne die Heremziehung der Innenelektronen 
in die Bindungssphäre die Verhältnisse ganz gut wiedergibt und die auch auf kom- 
pliziertere BorwasserstofEe ausdehnbar ist, jedoch unpaar-elektronische Bindung 
anninrimt. 

Unterlegen der SuGDnKBohenPormnliening ist wohl eine solche von Ajtous P. Cobb’^), die 

ebenfalls einelektromaohe Bindung benutzt, ohne Innenelektronen hexanzuziehen, in der aber 

die Boratonae nur Sextetts tragen: n- -n- tt 

M. H. .M 

' B* ‘b‘ . 

H’ ’ H * 'H 

In ihr sind zwei Wasserstoffatome beiden Boratomen gemeinsam und mit jedem duroh ein 
Elektron gebunden. Die anderen WasserstofEatome, die eokständigen, sind m normaler Weise 
duroh je ein Elektronen paar gekettet. Die SuODBirsohe Formel scheint den Vorzug größerer 
Stabüitat zu besitzen. 

Schließlich vertritt ganz neuerdings auch J. D. Main Smith *) die Ansicht, daß 
in den Borwasserstoffen sowohl ein- wie zweielektronisohe Bindung vorliege. 
Zweielektronisohe Bindung des Wasserstoffs sieht er dort, wo dieser leicht duroh 
Halogen ersetzt werden kann, einelektronisohe soU dagegen dort vorliegen, wo 
dieser Ersatz duroh Halogen nicht stattfindet. Ionisierender Wasserstoff ist hier- 
bei moht berücksichtigt. Unter Verwendung dieser Tatsache und Auszahlung der 
Elektronen zur Edelgaskonfiguration kommt nun Main Smith zu Formeln, in 
denen der Wasserstoff zum Teil ein-, zum Teil zweielektromsch gebunden ist: 

HH HHHH ^HHHHHH 

H:B::B:H H:]B::B:B::B:H (H*.)flB::B:B:B:B(-H)a h*B=B:B:B:b:B:H 

HH HHHH HHHH H 

Diboran Tetraboran Pentaboran Hexaboraa 


Er gibt eine vollständige Liste der Elektronenformeln aller bekannten Borwasser- 
stoffe und aller ihrer Derivate, die leider wegen Platzmangels hier nicht aufgeführt 
werden kann Überall spielt die teils ein-, teils zweielektronisohe Bindung des 
Wasserstoffs eine Rolle Als Beispiele für die Konstitution der Derivate seien hier 
nur zwei Verbindungen aufgeführt 

• , • 

yV I B 


:CU:C1"C1"CP:CI: 

B : B : B : B : B : Ci: 

NHsNHsNHaNHa^ci: 

Heptaohloro-pentaboran- 

tetrammm 

B,H2C1,(NH3)4 


fl\B N \ H 

• • 

n' \ B 

• • • 

H ' * H 

Cyclo- tn-imidoboran 
(BHNH)3 


Die Valenz des Bors hat in neuester Zeit überhaupt zu vielen Diskussionen Ver- 
anlassung gegeben. Die Dreiwertigkeit dieses Elementes zeigt sich durchaus nicht 


1) J. Soo. ohem. Ind. 46, 642 (1927). - Cbem. N. 136, 81 (1927). 
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m allen seinen Verbindungen, vor allem schon nicht in der einfachsten Wasserstoff- 
verbindung, die mcht die Formel BHg, sondern BjHg besitzt, also dem Methan 
ähnelt, und scheinbar vierwertiges Bor enthalt. Im Anschluß an die obigen 
Darlegungen seien hier noch eimge andere, in letzter Zeit geäußerte Ansichten 
über diesen Gegenstand wiedergegeben. 

Ohne zunächst auf die Blektronenkonfiguration der Verbindungen einzugehen, 
gibt J. A. Chbistia2I8EN^) eine Erklärung der Konstitution der Borwasseratoffe, 
auf Grund der Annahme, daß das Bor, gemäß der ABEGGschen Regel, die Wertig- 
keiten (Kovalenz) drei und fünf haben könne, was übrigens schon A. Stock und 
W. Siecke^) m Betracht gezogen hatten. Mit dieser Annahme sind die Formeln 
recht gut in Emklang zu bringen. Man sollte dann allerdings das Vorkommen 
eines Borwasserstoffes BHg voraussetzen. Aber dessen Nichtexistenz erkliirt sich 
daraus, daß die Koordinationszahl des Bors nur vier ist, so daß Fünfwertig- 
keit gegenüber einwertigen Elementen auf Grund der geringeren Koordiiiutions- 
möglichkeit mcht erreicht werden kann. Ein Borwasserstoff BHj wiederum kann 
nicht existieren, weil diese Formel eine Unterschreitung der Wertigkeit mit sich 
bringen mußte. 

Dagegen wäre die Existenz von BHg in Form der Saure [BHJH ganz: gut mög- 
lich; dieser Körper wäre eme starke Säure, er würde jedoch, wie alle wtiMSerstoff- 
reichen Borverbmdungen, bei Gegenwart von Wasser gewiß elementaren Wasser- 
stoff abspalten. 

BaHg ist mit funfwertigem Bor als HgB^BHa zu deuten. Sein Amnioniak- 
additionsprodukt, BgHg, 2NH3 ist entweder 

[h3B=BhJ [nhJs oder [H3B-NH.J. 

In ihm hat das Boratom ein Elektron aufgenommen und ist daher vierwertig ge- 
worden; das Elektron ist vom Stickstoff abgegeben worden, der dabei ebenfalls 
vierwertig wurde. Die Eigenschaften des Körpers stehen mit diesen Formeln nicht 
in Widerspruch, ebenso wie die des Natriumadditionsproduktes mit der 
Formuherung [HaB-BHaKNa+l^). Die aus B^He und KOH entstehende feste, 

weiße Verbindung ist durch die Formel [h2(OH)B-B(OH)hJ(K+) 2 gut deutbar. 

Andere kettenförmige Borwasserstoffe sind als 


H3B=BH3-BH3=BH3 
BgHii,- H3B=BH=BH2-BH=BH3 

zu deuten. 

Die Konstitution ringförmiger, wie BgHg und wäre wie folgt- 


1) Z. anorg. Ch 160, 395 (1927). - 3) Ber. 67, 662 (1924) 

60 Deutung der kürzlich von Ekioh Käaubb und Hbbbekt Polaok, Bcr. 

Triphenylbor an Alkalimetalle, 
noch aus Will man m ihnen nicht vierwertiges Bor annehmen, so faßt man 
5 bedingte Anlagerungsverbmdungen auf. Vgl auch 

f26f;t9S)r/7. 21 Ä 1 S:) ^ 
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^28 = BHz 

I I 

fizB BHz 

% & 

BH 


BfiH, 


1 

H2B 




BB. 


BBz 




BH, 


B 

11 

ß 

/ - 


BMz 


BHz 


BH 




ebenfalls in bester Übereinstimmung mit den cbemiscben Eigenschaften. 

Bei den einfacheren Komplexverbindungen des Bors gibt ebenfalls die 
Annahme fünfwertigen Bors gute Resultate- Es existiert z. B. der Komplex [BE4] ; 
dagegen wäre die Annahme fünfwertigen Bors in BE3 oder B(CH3)g sehr gezwungen: 


+ -/E 
E=B( 


CH2=HB 


/CH3 

Njh; 


Diese Formeln smd wohl eher durch die Tendenz der leichten Elemente veranlaßt, 
Verbindungen mit der Koordinationszahl 3 zu bilden. 

Wollte man, was Christiansen vermeidet, die Fünfwertigkeit des Bors elek- 
tromsch deuten, so wäre wohl die einfachste Annahme diejemge Müllers, daß hier 
auch die Elektronen der inneren Schale als Valenzelektronen aufzutreten vermögen 
Dies halt aber Christiansen mit T. M. Lowry und R. H. Fowler^) für unmogbch 
Vielmehr sieht er die BHg-Gruppe als ein unabgeschlossenes System an, das „be- 
strebt“ ist, sich mit seinesgleichen zu verbinden, und zwar imter Mitwirkung meh- 
rerer Elektronenpaare, nicht nur eines einzigen, wie Lewis^) dies verlangt 

Eine andere elektronische Deutung der Valenz Verhältnisse des Bors gibt, fast 
gleichzeitig mit Christiansen, Max Ulmann^), der es in Anbetracht der Stellung 
des Bors im periodischen System für möglich halt, daß dasselbe bald unter Auf- 
nahme von fünf Elektronen negativ funfwertig (neonformig), bald unter Abgabe 
von drei Elektronen positiv dreiwertig (heliumformig) werde. Es würde sich also 
um polare Valenz handeln. Daß das Bor in den Borwasserstoffen den positiven 
Bestandteil bilden könne, hatten schon A. B. v. Arkel und J . H. de Boer^) an- 
genommen und H. Henstock®) sowie R. Ch. Ray®) hatten ebenfalls vom Stand- 
punkt der Oktett-Theorie gleichzeitiges Vorkommen von drei- und funfwertigem 
Bor m den Borwasserstoffen vorausgesetzt. Nach Ulmann soll von den beiden 
Boratomen im BgHg das eine drei Elektronen abgegeben, das andere aber fünf 
aufgenommen haben. Daher werden zwei Wasserstofiatome negativ, die vier 
anderen dagegen positiv und in jeder Molekulhalfte besteht Edelgas-Elektronen- 
anordnung. Der Formel B2H0, oder besser BH2 • BH^, entspricht das Modell I 
und der Formel B4H10 das Modell II. Selbst komplizierte Borwasserstofie, wie 
BgHg oder BgHn, lassen sich in dieser Art wiedergeben und ihre chemischen 
Reaktionen stehen in 


Chem. Ind 42, 623 (1023). - Valenoe and Structure o£ Molecules. New York 1923, 
S. 124. - ä) Ber 60, 610 (1927). - *) Phyaika 4, 382 (1925). - ®) Chem N. 126, 322 (1923) 
- ®) Quart J Indian ehern. Soo. 1, 133 (1924). 
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I B .B. II. * 3 ?‘ B -B. H3 B -H- -B. H4 

•H* .. •H* 

gutem Einklang damit. Immerhin möchte man schwer geneigt sein, den Borwasser- 
stoffen einen rem heteropolaren Charakter zu geben. Wenn auch viele von ihnen 
sehr reaktionsfähig smd, so ist doch ihre Betrachtung als homoopolare (Kovalenz-) 
Verbindungen mcht von der Hand zu weisen. Der beste Kenner der Chemie der 
Borwasserstoffe, Alfeed Stock, erhebt gegen Ulmanns Anschauungen sehr be- 
merkenswerten Widerspruch^). Nach Ulmann sollte das B2Hg in ähnlicher Weise 
Salzcharakter besitzen, wie LiH, und es sollte als heteropolare Verbindung eme nur 
geringe Elüchtigkeit haben. Es sollte ferner ein Dichlorid (BCl2)(BH4) beständig 
sein, was mcht der EaU ist, und die Addition von Ammoniak, die Ulmann auf 
„negative H-Systeme“ zurückführt, soUte bei drei Molekülen haltmachen, während 
in Wahrheit mindestens vier addiert werden — Von Einwanden, die Eeich Mulleb®) 
gegen die ULMANNsche Eormulierung erhebt, ist am beachtenswertesten, daß z. B. 
in Eormel I. die rechtsstehenden Wasserstoffatome als positive Ionen polar ge- 
bunden sein müßten. Derartige Wasserstoffionen smd aber überhaupt noch in 
keiner Wasserstoffverbmdung gefunden. Selbst m der kristallisierten Salzsäure ist 
die Bindung des Wasserstoffs an Chlor nach dem Röntgenbefund unpolar. 

Bezüghch der Konstitution der Borverbmdungen sei schließhch noch auf Aus- 
führungen von B. M. Hugqins®) hingewiesen, sowie auf diejenigen von A. Stock^), 
der das Bor als drei- und vierwertig betrachtet, letzteres auf Grund der Tatsache, 
daß die Röntgenstrukturanalyse des BgHg und des C2HQ zu sehr ähnhchen Bildern 
führt, und daß die physikahschen Eigenschaften der beiden Gase sehr ähnlich smd. 
Borwasserstoffe hatten dann Kettenformehi wie 

BgHe: H3B*-B*H3 B3H9: H3B*-BH-BH-BH-B*H3 

BflHio H3B*-BH-BH-BH-BH-B*H3, 

in denen die mit* versehenen Boratome vierwertig sind. Indessen macht Cheistiansen 
darauf aufmerksam, daß auch die physikahschen Eigenschaften von B2Hg und 
C2H4 einander sehr ähnhch smd, so daß man ohne Widerspruch im B2H3 auch eme 
Doppelbindung annehmen kann. 


Neuntes Kapitel 

Der Wenigkeitswechsel 

Der Streit um die Konstanz der Valenz (vgl. S 22) war durch die Definition 
der Valenz erledigt worden. Verstand man unter der „Wertigkeit“ eine Zahl, so 
war es gar kerne Frage, daß es Elemente gab, bei denen die Wertigkeit verschie- 
dene Große annehmen konnte. Es bheb die Frage übrig, war um solche Verschieden- 
heit auftreten kann, und sie ist erst in den letzten Jahren, wiederum auf Grund der 

Ber. 60, 1039 (1027). - “) Ber. 60, 1323 (1927). - 3) j. phys. Chem. 26, 833 (1922). 
- *) Ber. 69, 2226 (1926). 
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Elektronentheorie des Atoms befriedigend beantwortet worden. Wir brauchen 
jetzt mcht mehr mit William R. Eielding^) die Erscheinungj daß ein Element ver- 
schiedenen anderen gegenüber auch verschiedene Wertigkeit zeigt, für ebenso un- 
erklarhch zu halten als die Tatsache, daß der Appetit des Menschen gegenüber 
verschiedenen Nahrungsmitteln verschieden ist. 

Die Natur des Wertigkeitswechsels kann nur mit Hilfe der Theorie von der 
Atomstruktur verstanden werden. Deshalb sind alle älteren Spekulationen darüber 
zur Unfruchtbarkeit verurteilt gewesen. Es wird dennoch von Interesse sein, zu 
hören, welche Vorstellungen sich ältere Chemiker über diese Erschemung gemacht 
haben. 

§ 60. Ältere Ansichten über den Wertigkeitswechsel. Eine erhebliche Unklar- 
heit trat dadurch auf, daß man sich über die Existenz von zweierlei Arten des 
Wertigkeitswechsels nicht klar geworden war. Solcher kann für ein Element A 
gegenüber einem anderen Element B dadurch eintreten, daß die äußeren Be- 
dingungen, Druck, Temperatur usw. geändert werden (1). In diesem Sinne kann 
der Phosphor gegenüber dem Chlor drei- oder auch fünfwertig sein. 

Es kann aber auch Wertigkeitswechsel bei einem Element A unter gleichen 
äußeren Bedingungen stattfinden, wenn man es mit verschiedenen anderen Ele- 
menten, B, C, D usw., kombiniert (2). So ist der Phosphor gegen Fluor fünfwertig, 
gegen Jod aber nur dreiwertig 

Die erste Art des Wertigkeitswechsels kann auf rem kinetische Weise erklärt 
werden. Fux die zweite ist Heranziehung der Elektronentheorie der Atome er- 
wünscht, für die Charakterisierung des Zustandes m den verschiedenen ruhenden 
Wertigkeiten sogar notwendig. 

Die thermische Bewegung als Ursache für den Wechsel der Wertigkeit eines 
Elementes gegenüber einem anderen hat van’t Hofe®) wohl als erster verant- 
worthch gemacht. Diese Erklärung können wir noch heute gelten lassen. Nach 
unsern kinetischen Vorstellungen wud die Bewegung der Atome mit steigender 
Temperatur größer, damit ihre Bmdekraft (Affinität) geringer ; je großer die Schwin- 
gungsamplitude, um so germger wird die Fähigkeit zum Festhalten der gebundenen 
Teüe. Hiermit steht die umkehrbare Natur der thermischen Dissoziationsvorgänge 
m bestem Einklang und auch die Tatsache, daß bei Erniedrigung der Temperatur 
heue Valenzen auftreten können. 

Diese kmetisohe Ursache für den Valenzwechsel ist später vielfach zur Grundlage quanti- 
tativer Messungen über den Zusammenhang zwischen Valenz und Affimt ät oder Valenz und 
Temperatur gemacht worden. W. Pbteks®) versucht z. B. das Verhältnis der beiden spezifischen 
Wärmen von Gasen, das ja durch die Eigenschwingung der Atome im Molekül beeinflußt wird, 
mit der Zahl der Valenzen m den Gasmolekulen in Verbmdung zu brmgen (vgl. S 348). An 
Verbindungen höherer Ordnung ist sie darm von Wöhlbb, Epheaim, Biltz und anderen viel- 
fach studiert worden (vgl Kap XII). 

Die zweite Art des Wertigkeits Wechsels hat Erlenmeybr^) darm begründet 
gesehen, daß je nach der spezifischen Anziehung (Affinität) der Komponenten 
alle oder nur em Teil der Valenzen m Tätigkeit treten können. Bereite Naquet 

1) Chem. N. 126, 178 (1926) — ®) Ansichten über organische Chemie Braunschweig 
1871, S. 3 - ®) Z. Elektroch. 18 , 067 (1907). - *) Z. Ch. 1864 , 628. 
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(vgl. S. 24) tat darauf aufmerksam gemactt, daß im Atom vortandene Angriffs- 
punkte nictt von allen sich mit dem Atom verbindenden Elementen in gleicher 
Weise ausgenutzt werden konnten- Danach ist also die Wertigkeit eine relative 
Eigenschaft „Man muß bedenken,“ sagt Wurtz^), „daß die Wirkung der Atome 
aufeinander eine gegenseitige ist und daß in einer aus zwei verschiedenen Atomen 
bestehenden Verbindung die Eigenschaften jedes der beiden Atome durch die 
des andern beeinflußt smd, indem sich beide gewissermaßen akkommodieren 
müssen.“ In welcher Weise dieser Einfluß stufenweise verfolgbar ist, zeigt 
WuRTZ an der Zusammensetzung der Verbmdungen von Stickstoff, Phosphor, 
Arsen, Antimon mit Wasserstoff, Jod, Brom, Chlor und Fluor. 

Mit germgen Variationen ist die WuRTZSche Ansicht dann später noch so oft 
ausgesprochen worden, daß es kaum mdghch und auch zwecklos wäre, die durch 
Beleuchtung von verschiedenen Seiten immer wieder als neu erscheinende Fest- 
stellimg zu registrieren, daß die Valenz des Atoms erst durch seme relative Be- 
ziehung zu anderen Atomen ihren Wert erhält. Sehr ausführlich geht u. a. Venablb^) 
darauf ein, daß die Valenz sich als Resultierende der gegenseitigen Beeinflus- 
sung der die Verbindung bildenden Atome ergibt. „Die Anzahl der ein Molekül 
bildenden Atome folgt aus dem Gleichgewicht unter ihnen und hängt außerdem 
von ihrer Bewegung ab.“ Wenn man die Bewegung als thermische Bewegung be- 
trachtet, so ist diese Anschauung zweifellos richtig. Jedoch glaubte man auch an 
spezifische Bewegungsformen, die aufeinander abgestimmt sein mußten Wenn 
zwei verschiedenartige Atome aufeinander emwirken, so können sie sich nachWuRTZ 
mcht miteinander vereinigen, ohne daß sich die verschiedenartigen Bewegungen 
derselben zu emer einzigen gememsamen Bewegung vereinigen®) Es findet eine 
Akkommodation statt und diese Akkommodation ist eine gegenseitige. Da jedes 
Atom seine besonderen Eigenschaften, seine eigenartige Bewegung hat, so werden 
die Grundeigenschaften des emen, seine chemische Natur und Sattigungskapa- 
zität von den Eigenschaften des andern beeinflußt, und zwar je nach der Natur des 
letzteren in verschiedener Weise. 

Andere Chemiker nehmen auf Grund der bekannten Verwechselung von Valenz 
und Affinität (vgl. S. 31) an, daß die Wertigkeit emes Atoms zwar dauernd die 
gleiche sei, daß jedoch die einzelnen Wertigkeitsrichtungen eine verschiedene 
Starke besitzen und daß die Warme bei gewisser Intensität imstande sei, die Affim- 
tat in manchen Richtungen schon zu überwmden, in anderen aber noch nicht. 
Michaelis^) vergleicht die Anziehung durch die chemische Affinität mit derjenigen 
durch die Schwerkraft. Die von der Sonne angezogenen Planeten besitzen elhpsen- 
formige Bahnen; Körper, welche sich an dem Schnittpunkt der langen EUipsen- 
achse mit der Bahn befinden, werden in anderer Weise angezogen als diejemgen, 
welche an anderen Bahnstellen stehen; so ist auch im Molekül die Anziehung auf 
Komponenten in gewisser Stellung schwächer als auf solche in anderer Stellung 
Es hängt also die Möglichkeit der Betätigung verschiedener Affimtat mit der Lage 
der Komponenten gegeneinander zusammen. Der Kohlenstoff halt viel- 

^) Die atomiBtifiohe Theone, S. 205S. — ®) J Am. Soo. 21, 102, 220 (1899). - ®) 1 o. 
217. - *) Ann. 164, 14 (1872). 
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leicht seine Trabanten in Kreisbahnen um sich, deshalb sind hier alle vier Affini- 
täten gleich stark. So anfechtbar auch die Ausfukrungen von Michaelis heute er- 
scheiaen, so führen sie doch zu dem richtigen Resultat, daß die Annahme schwä- 
cherer Affinitäten und ungesättigter Verbindungen derjenigen einer konstanten 
(maximalen) Wertigkeit mcht widerspricht und daß ungesättigte Verbindungen 
mcht allein moghch, sondern sehr wahrscheinlich smd^). (Vgl. die Ausführungen 
über die Konstanz der Valenz, S. 22.) i , 

Aus dieser Auffassung von Michaelis würde folgen, daß die einzelnen Wertig- 
keiten untereinander verschiedene Intensität haben, die von der Richtung der 
Betätigung abhängig ist. Die Frage ist vielfach studiert worden, besonders für den 
Kohlenstofi (Popoep, Sohorlemmes, Henry, Rose u. a ). Sie konnte, wenn man 
von stereochemischen Wirkungen absieht, lange Zeit nicht bejahend beantwortet 
werden. Daß eine solche Verschiedenheit vorhegt, ergab sich erst neuerdings aus 
den röntgenographischen Untersuchungen, die z. B. für Kohlenstofi im G-raphit 
eme geringere Bindungsintensität nach der einen Richtung gegenüber den anderen 
Richtungen erwies. Dieselbe machte sich aber bisher nur in mechanischer Be- 
ziehung (leichtere Spaltbarkeit) geltend, wahrend chemische Unterschiede nicht 
mit Sicherheit aufgefunden wurden, wenn sie auch wahrscheinhch smd. Mit Recht 
machen schon Hübner und Pobt^) darauf aufmerksam, daß, wenn in den ver- 
schiedenen Valenzrichtungen verschieden starke Affinität herrschen würde, bisher 
mcht beobachtete Isomenen beobachtbar sein müßten, z. B. PCl 3 ,Br 2 und PClgBr, 
ClBr. Wenn bei steigender Erwärmung sich zunächst nur ein Teil der angelagerten 
Atome ablost und nicht alle gleichzeitig, so sei dies nicht auf eme Verschiedenheit 
der Affimtätskräfte in den Valenzrichtungen zurückzuführen, sondern auf eine 
Verringerung der Anziehungsfähigkeit an sich. 

EbenfaUfl durch die Venmsohung der Begnfie „Valenz“ und , .Affinität“ beeinflußt Bind 
Anschauungen, die W. Hinbiohsbn®) über den Wechsel der Wertigkeit äußert. HxNmoHSBN 
hält ncoh an der Konstanz der Valenz fest, indem er diese mit „Maximalvalenz“ identifiziert, 
d. h mit derjenigen, die durch die gesamte zur Verfügung stehende Affinität hervorgerufen ist. 
Er sieht m denjenigen Verbmdungen, in denen die Maxunalvalenz nicht erreicht wird, solche, in 
denen Valenzpunkte unbetatigt bleiben In diesem Sinne befindet aioh im Acetylen kerne 


Noch m neuerer Zeit finden sich Versuche, Atomform und Valenz ln Beziehung zu setzen. 
G. CionoiAur und M Padoa, Att Lmc (6) 26, II, 165 (1917), führen den Wechsel der Valenz 
beim gleichen Element auf einen Wechsel der äußeren Form des Atoms zurück, ohne etwa 
den gleichzeitigen Wechsel der Elektronenzabl zu bestreiten. Die von Bbaoo aufgedeokte 
Struktur des Diamanten stehe in bestem Einklang damit, daß die Kohlenstoflatome auch an 
Bich tetraederförmige Struktur besitzen, wie ihre Valenznchtungen nach den Tetraedereoken 
hmgehen. Es wäre nun denkbar, daß die Valenz selbst sich mit der Eormstruktur der Atome 
ändert, und das mag der Fall sein bei Elementen wie Thalhum, Kupfer, Mangan, „polymorphen 
Atomen“, deren einzelne Valenzstufen wesenthch andere Eigenschaften besitzen, während 
beim Kohlenstoff, Stickstoff und Chlor em so starker Wechsel der Eigenschaften bei den Ver- 
bmdungen verschiedener Valenzstufen mcht emtritt; daher behalten letztere ihre Form wohl 
bei. Die WBBNHEachen Komplexe, bei denen eme äußere Form naohgewiesen wurde, smd 
gewissermaßen den Atomen vergleichbar, diejemgen neutraler Natur, wie [Co (NOb) 3 (NH 3 ) 3 ], 
köimen mit Gasatomen verghchen werden. 

2) Ann 100, 66 (1873) — ®) Z. phys. Ch. 89, 304 (1902), „Uber den gegenwärtigen Stand 
der Valenzlehre“. Samml. chemischer und chemisch- technischer Vorträge 7, 189 (1902). 


14 Bphralm, Valenzlehre 
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dreifache Bindung zTidschen den Kohlenstoff atomen, sondern jedes sendet zwei unbetätigte 

I I 

Valenzen in den Eaum. Es ist also als CH — CH zu sohreiben und nicht als CH = CH Die bei hoher 


Temperatur erfolgende Spaltung des Äthans in Acetylen und Wasserstoff stellt emen analogen 
Vorgang dar, wie die Spaltung des Ammoniumchlondes m Ammoniai: und Chlorwasserstoff 
Pur die Richtigkeit semer Anschauung scheint ihm beweisend, daß das Acetylen gerade bei 
hohen Temperaturen beständig ist, wahrend es als Körper mit dreifacher Bmdung lu ftp am 
leichtesten zerfallen sollte. In diesem Sinne haben dann auch Körper wie HgCl, NO 2 , WCI 5 
unbetätigte Valenzen, moht etwa eme geringere Wertigkeit ihrer Zentralatome, die Wertig- 
keit ist nach ihm ja überhaupt konstant. 

Während also W. HrNEiOHSDir eigentlich den Valenzweohsel leugnet, verficht ihn J. Bil- 
LiTZSiB^) allerdings mit sehr anfechtbaren Gründen und für Palle, m denen wir ihn jetzt nicht 
annehmen, sondern von „doppelter Bindung“ sprechen Er glaubt, daß der Kohlenstoff, 
welcher bei mederen Temperaturen vierwertig ist, bei höheren unbedmgt als zweiwertig 
angesehen werden muß; denn der Zerfall des Kohlendioxyds m Kohlenmonoxyd oder derjenige 
des Äthans in Acetylen führt bei denjenigen Temperaturen, bei denen er erfolgt, maofem moht 
zu ungesättigten Verbmdungen, als ja eben CO bzw. CjHj hier moht mehr additionsfähig 
smd, was doch das Kntenum für die Art der Sättigung abgibt. Dagegen smd diese Körper bei 
mederen Temperaturen wirkhoh ungesättigt, da sie addieren. Moghoherweise ist bei ganz hohen 
Temperaturen sogar CH existenzfähig (emwertigen Kohlenstoff enthaltend), das erat bei nicht 
so hohen sich unter Auftreten zweiwertigen Kohlenstoffs zu OH - CH (Acetylen) polymerisiert. 
Dies CH - CH wird jedoch bei mederen Temperaturen zu CH = CH, somit dann ungesättigt. 
Dabei erfolgt der Übergang m die andere Valenzstufe nicht sprungwease, denn mnerhalb emes 
weiten Temperaturmtervalls smd z. B. CO und CO^ nebeneinand er existenzfähig, hier kommt 
also der Kohlenstoff m den beiden Valenzstufen, die jede für sieh eine gesättigte darsteUen, 
gleichzeitig vor. Das Auftreten m einer Valenzstufe stellt jeweils emen Extremfall emes 
solchen Gleichgewichtes dar Ob die UnterBohreitung des Bezirkes zweiwertiger Valenz des 
Kohlenstoffs benn Abkühlen durch Ungesattigtbleiben der hinzutretenden freien Valenzen sich 


vollzieht, wie Büqtbiohsen' dies an-mTrimt (HC — CH), oderunter gegenseitiger Bmdimg(CH=CH), 
ist nach Bilutzeb moht sicher zu entscheiden HrsroiOHSBNB Annahme würde das Auftreten 


isomerer Verbmdungen wie HC - CH oder Hc — CH nicht ausgeschlossen erschemen lassen. 
H H H I 

Gegen die Auffassung HrffBicHSHNs spnoht aber nach Bellitzhb die Tatsache, daß die Bildungs - 
wärme beim Zutritt von C= eme andere ist als diejemge beim Zutritt von C-,- wäre nun 
Acetylen HC - CH, so sollte diejemge Bildungswarme auftreten, die bei einwertiger 
beobachtet wird, was mcht der Fall ist. Dieser Schluß Billitzebs ist jedoch wohl moht bündig, 
denn die emwerüge Bindung im HgC - muß doch nicht gleiche Affimtatsbeträge beanspruchen 

wie diejemge im HC — 


Del erste, der für den ValenzweciiBel der zweiten Kategone (vgl. S. 207) den 
elektrochemisclien Charakter der Komponenten verantwortlich gemacht hat, 
war der Anhänger der BERZELiussohen Lehre Blomstrand^). Ein überwiegend 
positives oder negatives Element ist, wie er zeigt, um so ausgesprochener positiv 


1) Monatsh. 26, 746 (1904) — *) Chemie der Jetztzeit 217, 243. Heidelberg 1860 
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oder negativ, je niedriger die Valenzstufe ist, in der es auftritt. So ist der zwei- 
wertige Schwefel so stark negativ, daß er den positiven Wasserstoff zu binden ver- 
mag, den negativen Sauerstoff aber nicht; dagegen vermag er Sauerstoff zu binden, 
wenn sich seme Wertigkeit erhöht; es entstehen dann die Verbmdungen SO2 
bzw. SO3. 

§ 61. Elektronentheorie des Valenzwechsels. Es ist hier zuerst wieder darauf 
aufmerksam zu machen, daß der Valenz Wechsel bei den drei Arten der Valenz, der 
Elektrovalenz, der unpolaren Valenz und der Eeldvalenz, durchaus verschiedenen 
Charakter hat. Für die unpolare Valenz wurde gezeigt (S. 120, 126 u. a.), daß, wenn 
der Bruttoformel nach auch eme Verschiebung des Atomverhaltnisses in der Ver- 
bindung besteht, ein Elektronenverlust oder -gewinn nicht vorzuliegen braucht. 
So ist nach S. 121 die Elektronenvalenz des Stickstoffs m den drei Oxyden NgOß, 
N2O4 und N2O- durchaus die gleiche, es hegen überall Oktetts vor. Es handelt sich 
beim Fortschreiten m dieser Verbindungsreihe nur um eine Art von Kettenverlänge- 
rung oder Anbau, wie etwa bei den Kohlenwasserstoffreihen. Andere Falle des 
Valenzwechsels bei unpolaren Verbindungen beruhen auf der verschiedenartigen 
Gruppierung der Oktetts. Je nachdem, ob sich diese mit Flächen, Kanten oder 
gar Ecken anemanderlagem, kann die Zahl der verbindbaren Komponenten ver- 
schieden werden. Meist jedoch wird der Valenzwechsel auf die Tatsache zurück- 
zuführen sein, daß die Oktetts selten alle verfügbaren Kanten oder Flächen mit 
anderen Atomen gemeinsam haben. „Kovalenz“ besteht nur in den wenigsten 
Fällen allseitig, und es kann somit Valenzwechsel dadurch auftreten, daß ein 
„freies“ Elektronenpaar eines Atoms ein anderes in Kovalenz kettet, z. B . 

;X 4 - :Ä:X: = :X:Ä;X: :X:Ä:X: -h :X: = :X:Ä:X: usw. 

:X:’ 

Hier tritt also gar kem Umbau von Elektronen bei der Veränderung der Brutto- 
formel ein; das Oktett ist in allen Fallen der erstrebte Endzustand. 

Auch bei den Feldvalenz Verbindungen ist ein ausgiebiger Elektronenumbau 
nicht notwendig, wenn sich die „Nebenvalenz“ verändert, höchstens eme gewisse 
Verschiebung derselben zwecks Umformimg der Felder, aber keine Änderung ihrer 
Quantenzahlen. Hier wird die jeweihge Valenzhohe ausschließlich von der Form 
und Starke der Felder abhangen, also von Eigenschaften, die den Komponenten 
spezifisch smd, und vom Schwmgungszustand im Molekül und der Treffstatistik, 
also von Temperatur und Druck, abhängen. 

Anders ist es beim Valenz Wechsel der polaren Verbindungen, von dem 
zu reden hier emzig Smn hat. Die Valenz der polaren Verbindungen betätigt sich 
durch Elektronenübergang von emem Atom aufs andere, und die Frage nach 
ihrem Wechsel wird also zur Frage, warum ein solcher Übergang baldmit größerer, 
bald mit geringerer Vollständigkeit verläuft Diejenigen Beantwortungen dieser 
Frage, die der Wahrheit am meisten nahezukommen scheinen, liegen in zwei 
Richtungen * 

1. Die Außenelektronen (Valenzelektronen) haben teilweise die Fähigkeit, sich 
ins Atommnere zurückzuziehen und dadurch ihre Austauschbarkeit zu verheren. 


14 * 
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Neuntes Kapitel. Der Wertigkeitswechsel 


2. Die Außenelektronen sind in verschiedenen Untergruppen angeordnet, von 
denen manche bei der Valenzbetatigung nach Umständen auch indifferent bleiben 
können. 

Die erste Ansicht haben zuerst Kohlweilee (1919) sowie Ladenburg (1920) 
geäußert, die zweite stammt von Strömholm (1920) und Huggins (1922)^). 

§ 62. Yalenzwechsel durch Elektronenubcrgang aut ein Inneres Niveau. Über 
diesen Rückgang bestehen zwei Memungen. Die eine (Ladenburg) nimmt eme 
Teilung des Valenzelektronenniveaus m eine Zwischen- und eine Außenschale 
an, die andere glaubt an ein ZurückfaUen von Valenzelektronen auf eines der 
schon bestehenden inneren Niveaus. 

Die Teilung des äußersten Elektronenniveaus halt R. Ladenburg®) schon 
deshalb für wahrscheinlich, weil in den langen Perioden die Wertigkeit nicht mit 
der Zahl der aufgenommenen Elektronen ansteigt. Diese Schalen enthalten ja nun- 
mehr im G-egensatz zu denen der kurzen Perioden 18 Elektronen, und es sollten 
dann zur vollständigen Komplettierung z. B. die Glieder der Sauerstoffgruppe noch 
12 Elektronen aufnehmen können, die der Halogenreihe deren 11; Wertigkeiten 
von dieser Hohe sind aber niemals beobachtet worden, sind auch nach den Berech- 
nungen J. J. Thomsons elektrostatisch unmoghch (vgl. S. 146) ; die höchste beob- 
achtete Wertigkeit betragt wohl 8. Die Annahme einer Achter- oder höchstens 
Zehnerschale bewährt sich also auch hier. Das Verbleiben der über diese Zahl hinaus 
vorhandenen Elektronen hat R. Ladenburg dadurch zu erklären versucht, daß er 
die Außenschale der Elemente der großen Perioden, soweit sie die Nebengruppen 
betreffen, in zwei Teile zerlegt; innerhalb der Hauptgruppe siedeln sich die 
Elektronen wie in den kurzen Perioden auf emer emfachen Achterschale an, die 
sich m der Eisengruppe sogar bis zu emer Zehnerschale®) ergänzt. Aber mit Beginn 
der Nehengruppen bildet sich dann eine Zwischenschale, die ihrerseits auch bis 
zur Besetzung mit acht Elektronen anwachsen kann. Mit Hilfe dieser Hypothese 
gehngt es, die Erschemungen des Auftretens verschiedener Valenz gleichen Vor- 
zeichens, übrigens auch der Farbigkeit sowie der magnetischen Verhältnisse 
glaubhaft zu erklären. Der V alenzwechsel soll dadurch entstehen, daß Elektronen 
von der Außenschale in die Zwischenschale abwandern, wodurch die Außenschale 
für die Aufnahme neuer Elektronen empfänglich wird. In der Tat zeigen gerade 
solche Elemente verschiedenartige Valenz gleichen Vorzeichens, bei denen nach 
ihrer Stellimg im periodischen System Existenz von Zwischenschalen angenommen 
werden kann. Die Elektronen dieser Zwischenschalen smd aber mcht so fest ge- 
bunden wie die der innersten Schalen, sondern beteüigen sich noch an den chemi- 
schen Umwandlungen des Atoms. Sie vermögen auch, Sprunge von der Zwischen- 

1) Eme ältere, sohleoht begründete Elektronentheorie des Valenzweohsela von William 
C AwruiMj J. A-m Soo 37, 2611 (1915), durfte kaum wieder Bedeutung gewinnen und sei daher 
hier nur erwähnt. 

®) Naturw. 8, 6 (1020); Z Elektrooh. 26, 269 (1920). 

®) Die Lagerung der zehn Elektronen wird etwa auf den Mittelpunkten der Flachen emes 
Würfels und den Ecken emes diesem emgesohnebenen Tetraeders gedacht AtommodeUe, 
welche die Anlagerung der Elektronen emer einzigen Schale auf mehreren Ringen gestatten, 
hatten schon vorher z. B L. Vbgabd, Verb. phys. Ges 19, 344 (1917), sowie A E. Laoomblä, 
Z. phys Ch. 93, 257 (1919), gegeben. 
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auf die AußenBcliale des Atoms auszufuliren, was mit Lichteimssioii verbunden ist, 
und so sind die Verbindungen solcher Atome auch meistens gefärbt, soweit nicht 
aUe Elektronen der Zwischenschale bei Verbindungsbildung aus der Schale aus- 
scheiden. Es steht dies in Einklang damit, daß die Elemente, welche farbige Ver- 
bmdungen bilden, aufeinanderfolgende Atomnummern besitzen. Diese Ver- 
bindungen smd es nun, die paramagnetischen Charakter zeigen, so daß auch 
diese Eigenschaft mit der Elektronenanordnung m Verbindung zu brmgen ist. 
Valenz, Earbigkeit und Paramagnetismus stehen m Abhängigkeit voneinander. 

Im Gegensatz zu Ladbnbubg nimmt J. J. Thomson^) an, daß das Zuriickgehen 
der Elektronen ins Atominnere beim Valenzwechsel nicht durch eme Teilung des 
äußersten Niveaus erfolgt, also nicht dadurch, daß ein tieferes Niveau der Außen- 
schale entsteht, sondern durch ein Zurücksinken der Elektronen in eines der 
schon vorher vorhandenen Inmenniveaus, einen Übergang auf eme innere 
Quantenbahn. Er nimmt die Existenz „tautomerer“ Elektronenlagerungen der 
Elemente an, welche mit germgem Energieaufwand ineinander überfuhrbar smd. 
Geht ein positives Element aus einem höherwertigen Zustande in emen nieder- 
wertigen über, so geschieht dies nach Thomson dadurch, daß eine oder mehrere 
der inneren Elektronenschalen mehr als die normale Elektronenzahl 8 erhält. So 
ist die Elektronenverteilung auf den Bmgen des Titans beim vierwertigen 1, 8, 8, 4, 
beim dreiwertigen 2, 9, 8, 3, beim zweiwertigen 2, 10, 8, 2 Analog werden die Be- 
setzungen der Elektronenschalen einiger anderer Elemente mit wechselnder Valenz 
wie folgt vermutet : 
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Solcher Wertigkeits Wechsel tritt besonders bei Elementen der „homologen 
Gruppen“ auf, d. h. bei solchen wie Fe, Ni, Co oder den PlatinmetaUen, sowie in 
der Nachbarschaft dieser Gruppen (Cr, V,Mo, W usw.), also bei denjenigen Elemen- 
ten, die sich in ihrer Außenschale ähneln, dagegen im inneren Teil durch Vor- 
handensein verschiedenartiger Lucken im Elektronengebäude unterscheiden. 

Thomsons Erklärung, im Prinzip einleuchtend, krankt daran, daß er schon für 
das L-Niveau die Möglichkeit emer Besetzung mit mehr als acht Elektronen für 
möglich hält, wahrend er m den langen Perioden i mm er noch Niveaus von acht 
Elektronen als Höchstmaß ansieht, anstatt bier eine größere Anzahl zuzulassen. 
Diese Schwache der Theorie beseitigt Bedreag^) wemgstens zum Teil, indem er 
erst vom M-Niveau ab mehr als acht Elektronen zulaßt, hier aber eine stärkere Be- 
siedelung als etwas Normales gelten laßt. Zurücktreten der Elektronen geschieht 
hier vom äußersten auf das zweitaußerste Niveau, nicht auf ein noch tiefer liegen- 
des. Auch wird die Elektronenlage auf Neben quantenbahnen der einzelnen 
Schalen bereits berücksichtigt. Das Mang an mit seinen 25 Elektronen zeigt 
z B. nach Bedreag in seinen verschiedenen Wertigkeitsstufen folgende Elek- 
tronenanordnimg ; 


1) J Franklin Inst. 106, 20 (1923). - ®) C. r 180, 063 (1926). 
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BneiglenlTeaa 



E 

Li Lj 

M, 

m;, 

Mi 

Mn+’ 

2 

4 4 

4 

4 

- 

Mn+® 

2 

4 4 

4 

4 

1 

Mn“^^ 

2 

4 4 

4 

4 

3 

Mn +8 

2 

4 4 

4 

4 

4 

Mn+8 

2 

4 4 

6 

4 

4 

Mn« 

2 

4 4 

4 

4 

- 




Die „Valenzelektronen liegen rechts von den vertikalen Strichen. Ähnlich sind 
die Verhältnisse für Schwefel und für Chlor, wo aber, wie Ladenbueö dies verlangt, 
die Elektronen im äußersten Energienivean verbleiben, jedoch eine andere Ellipse 
besiedeln. 
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Emen Beweis für diese Elektronenanordnungen sieht Bedbeag in den ma- 
gnetischen Eigenschaften der Körper, die nach der Theorie von Weiss u. a. gleich 
sind, wenn auf dem M-Niveau die gleiche Anzahl von Elektronen vorhanden ist, 
z. B.'für Mh+^ und Cr+3 4, 4, 3, ferner für lVIn+2 und Ee+® 5, 4, 4, usw. Em weiterer, 
hier nicht naher zu erläuternder Beweis folgt aus den Eigenschaften der Licht- 


absorption. 

Daß der Valenzwechael auf dem Zurücktreten von Elektronen ms Atonunnere beruht, 
hatte eigentlich schon E. KohlwexloibI) ausgesprochen. Im Näheren sind jedoch seine Aus- 
führungen infolge der absonderhchen Vorstellungen, die er sich vom Atombau macht (vgl. 
S. 108), noch unzutreffender wie diejenigen Thomsonb. Er deutet den Valenzwechsel als ‘Über- 
gang von Elektronen vom „äußeren Elektronensystem“ auf den „inneren Elektronenrmg“ 
(vgl. Fig 23 des Zinnmodells, S 108). Beim Valenzwechsel bleibe ja das Atom als solches un- 
verändert, es bleiben also auch die positiven Elemontarquanten, die seme chemische Natur 
hauptsächlich bedingen, unverändert Es stehen nun den meht zu „neutralen Systemen ver- 
bundenen positiven Quanten negative Elektronen derart un inneren Bonge gegenüber, daß sie 
ein „Valenzsystem“ bilden; die jeweilige Wertigkeit hangt von der Zahl dieser Valenzsysteme 
ab. Rucken Elektronen vom inneren auf den äußeren Rmg, so werden die betreffenden Valenz- 
systeme gestört und die Wertigkeit vermmdert sich um die Zahl der hmausgesohobenen Elek- 
tronen. Nach Betätigung der Wertigkeit enthält das System keine freien Valenzsysteme mehr, 
wenn die Atome nach ihrer „Maxivalenz“ (so nennt Kohiwmlbb, sprachlich sehr anfechtbar, 
die Maximalvalenz) fungiert haben Die Verbmdung enthält dann nur positive und negative 
„Gruppen“. Die Zahl der wirkenden Valenzsysteme kann aber auch geringer sem als die der über- 
haupt vorhandenen, wodurch die niederen WertigkeitBstufen entstehen 

Wechsel der Valenz ist um so leichter möglich, jo mehr freie „Valenzsysteme“ die Elemente 
besitzen. In diesem Sinne zeigen auch wirklich die Elemente mit höchsten Valenzzahlon auch 


) Z. phys. Ch. 92, 685 (1919), 03, 1 (1919) 
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die meisten Valenz stufen. iDies ist aber eigentlich selbstverständlioh; Hann wenn die Maxunal* 
Valenz an sich schon niedrig ist, so ist die Möglichkeit ihrer Untersohreitung natürlich geringer, 
als wenn eie hoch ist. 

Daß die Valenz sich bei Wechsel meist um zwei Einheiten ändert, fuhrt Eohlwsilbs 
darauf zurück, daß auch die Valenzsysteme zu zweien znaftTUTnanhänganj -^e er das aus Se- 
trachtungen über die radioaitiven Elemente auch für die positiven Ladungen des Eernft s ge- 
schlossen hatte. Es wird tdso auch der Verlust der KompensationBelektronen der positiven 
Partikeln der mittleren Zone, der von ihm als Ursache des Valenzweohsels betrachtet wurde, 
leicht ein paarweiser sein können 

Der Valenzweciisel nach paar er Valenzzahl herrscht übrigens ausschließlich 
bei denjenigen Elementen, die J. D Main Smith^) den Hauptgrnppen des perio- 
dischen Systems zuerteilt. Bei den Elementen seines „abgekürzten Systems“ 
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kommt ein anderer als paarer Wechsel überhaupt nicht vor. Die schembaren Aus- 
nahmen beim Indium und G-allium erklären sich daraus, daß eine zweiwertige 
Stufe dieser Metalle nicht existiert. Eine Verbindung wie QaCla erklärt sich viel- 
mehr wohl als Ga(GraCl4). 

§ 68. Valenzweohsel infolge von Gruppenblldung der Valenzelektronen. Daß 
die Valenzelektronenhülle aus Gruppen mehrerer zusammengehöriger Elektronen 
besteht, schließt D. Strömholm®) daraus, daß beim Valenzwechsel, wenigstens von 
Verbindungen negativer mit negativen Elementen fast stets eine Änderung um 
zwei Valenzeinheiten sich vollzieht (SOg, SO3; P2O3, PoOg u. a m.). Wenn in 
einigen Fällen, beim Chlor oder beim StickstofE, auch Zwischenstufen bei em- 
stufigem Valenz wechsel gebildet werden, so sind diese wenigstens keine Saurebildner, 
also nachSTRÖBiHOLM: gewissermaßen anormal. Die Abgeschlossenheit einer Zweier- 
gruppe schheßt er auch aus dem neutralen Charakter des Heliumatoms, sowie 
aus ‘der Existenz des WasserstofEmoleküls. Die Oktetts entstehen aus vier solchen 
Zweiergruppen, die die Ecken emes Tetraeders besetzen Die Valenzbetatigung be- 
steht also darin, daß einzelne oder alle dieser Elektronenpaare m Funktion treten. 
Bei positiven Elementen können zwar alle möglichen Valenzstufen auftreten, doch 
sind diese auch vielfach durch Lücken unterbrochen, was ebenfalls auf gruppen- 
weises Zusammenhalten der Elektronen hinweist (Mn°-, Mn™, Mn^, . . Mn^, 
Mn™, Cr™, . . . Cr'«^). 

Diese Schlüsse smd jedenfalls mcht zureichend, denn sie erklären nicht das 
Auftreten des einstufigen Valenzwechsels, imd das Beispiel desHehum- undWasser- 
stofimoleküls will mcht viel besagen, weü diese ja überhaupt nicht mehr als zwei 
Elektronen aufzunehmen vermögen. Die Arbeit ist nur durch ihre Grundidee be- 
merkenswert Größeren Wert konnten solche Spekulationen erst erhalten, als die 
Emteüung der Elektronen gleicher Quantenzahl m Untergruppen physikalisch 
besser begründet war. 

J ehern. Sog. 1927, 2034. — ^) Z anorg Ch. 111, 237 (1920) 
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An dem Maaigel solcher Begründung leidet auoh noch eine Arbeit von Maueioe L. Httogins^), 
der das Vorkommen von Zweier- und Dreiergruppen von Elektronen im Atom zwar zn erklären 
sucht, jedoch nicht zwingend (vgl S. 106) Nach ihm entsteht der Valenzwechsel dadurch, daß 
durch das Zusammentreten der inneren Elektronen zu Zweier- und zu Dreiergruppen die Zahl 
der zur Verfügung bleibenden Außenelektronen verschieden wird. Als Beispiel diene die 
Elektronengruppierung im ein- und dreiwertigen Thallium sowie im zwei- und vierwertigen 


Blei: 


Thallium: 

oder: 

Blei: 

oder: 


(2 X 1) (8 X 3) (0 X 3) (8 X 2) (6 x 3) (3) 

(2 X 1) (8 X 3) (6 X 3) (8 X 3) (6 x 2) (1) 

(2 X 1) (8 X 3) (6 X 3) (8 X 2) (6 x 3) (4) 

(2 X 1) (8 X 3) (6 X 3) (8 X 3) (6 x 2) (2) 


Derart wird für alle möglichen Valenzstufen verschiedenwertiger Elemente der Elektronen- 
bau der Schalen dargestellt. Ob Elektronen nach innen gezogen werden köimen oder nicht, 
hangt großenteils von der Natur des mit dem Element verbundenen weiteren Bestandteils ab; 
so bewirkt Verbmdung mit Sauerstoff häufig, z. B bei Chrom oder Mangan, em Ein dringen der 
Elektronen m die inneren Schalen. Es besteht jedoch em Maximum von Elektronen, die bei 
Verbindung mit Eremdelementen in die inneren Schalen zurüoktreten können. Dieses Maximum 
ergibt sich für eimge Elemente aus der folgenden Tabelle, in der die Zahlen der unter Bildung 
von Verbmdungen verschiedener Wertigkeitsstufen überhaupt emziehbaren Außenelektronen 
angegeben smd Man sieht, daß sie mit fortschreitender Atomnummer steigen. 

Zahl der aus der Valenzschale in den Atomrumpf einziehbaren Elektronen 


Ti 

0 

1 
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— 

■ - 
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_ 

Cr . 

0 

- 

- 
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— 

— 

— 

_ 

— 
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— 
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0 

1 

- 

3 

4 

ö 

— 

- 

— 

- 

_ 

_ 

- 

Ee . . 

- 

- 

2 

- 

4 

5 

Ö 

- 

- 

- 

- 

— 

- 

Co . . 

- 

- 

- 

_ 

— 

6 

6 

7 

- 

- 

— 

_ 

— 

Ni ... 

- 

- 

- 

- 

— 

— 

6 

7 

8 

- 

_ 

_ 

_ 

Cu 

- 

- 

- 

- 

- 

— 

- 

- 

- 

9 

10 

— 

- 

Zn . 

- 

- 

- 

- 

- 

- 

- 

- 

- 

- 

10 

— 

- 

Cd . 

- 

- 

- 

- 

- 

- 

- 

- 

- 

- 

10 

11 

121 

Ge . 

- 

- 

- 

- 

- 

- 

- 

- 

- 

- 

10 

- 

1 “ 


Die letzte Phase der Erkenntnisentwickelung des Valenzwechsels fulurt d'ann 
dazu, die Valenzstufe zu den verscliiedenen Quanten zustanden der Elek- 
tronen in der äußersten Schale in Beziehung zu setzen. Dies hat zuerst W. A. Wahl 2) 
versucht. Nicht alle ,, äußeren“ Elektronen müssen gleichzeitig als Valenzelektronen 
beansprucht werden; es hängt nach Wahl von der Anordnung und Form der 
Bahnen ah, ob ein äußeres Elektron als Valenzelektron fungiert oder nicht. Dies 
wird für Stickstofi, Kohlenstoff und Bor ausgeführt: 

Bohr gibt für Stickstoff ein Modell mit zwei Ij-quantigen, vier 2i-quantigen imd 
einer 22-quantigen Bahn an. Die letzten fünf können sich als Bahnen von Valenz- 
elektronen betätigen, tim dies aber mcht immer. Wahl halt nun eme Erklärung 
der verschiedenen Wertigkeiten des Stickstofis für möglich, wenn an Stelle der 
BoHEschen Annahme zwei l^-quantige, zwei 2i-quantige und drei 22-quantige Bah- 
nen angenommen werden, wofür auch andere Beobachtungen sprechen. In den Ver- 
bindimgen des dreiwertigen Stickstofis wurden dann die drei unter sich gleichen 


1) J. phys. Chem 26, 801 (1922) - ^) Z auorg Chem 146, 201 (1926). 
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Elektronen der 22-Balin als Valenzelektronen in Anspmcli genommen werden, teim 
fünfwertigen treten dann nock die beiden Elektronen der 2i-Balm Mnzu, jedoch so, 
daß emes derselben denen der 22 -Balm gleichartig wird, während das andere eme 
Bahn emschlagt, die der des äußersten Valenzelektrons der Alkalimetalle gleicht. 
Es bestehen also im fünfwertigen Stickstofi zwei Ij-quantige, vier 22 -quantige und 
eine S^-quantige Bahn. Andere Wertigkeiten entstehen dadurch, daß bald die Elek- 
tronen der 2i-Bahn, bald die der 22-Bahn als Valenzelektronen auftreten und daß 
sogar Übertritte von der 2o-Bahn auf die 2i-Bahn stattfinden. 

Es muß darauf aufmerksam gemacht werden, daß Wahl auffaUenderweise den 
Unterschied zwischen positiver und negativer Wertigkeit nicht ausreichend be- 
rücksichtigt. Nach den TnoMSON-KossELschen Anschauungen entsteht verschie- 
denartige Wertigkeit emes Elementes doch m vielen EäUen schon dadurch, daß das 
Atom seme äußere, unvollkommene Elektronenschale einmal durch Aufnahme zur 
vollkommenen ergänzt, ein andermal durch Abgabe voUig verliert. Davon ist 
bei Wahl nicht die Eede. Elektronen sind für ihn „Valenzelektronen“ oder sie 
sind es nicht. Daß Stickstofi dreiwertig sein kann, weil seme Elektronenhulle durch 
die Zahl drei zu einer AchterhüHe ergänzt werden kann, bringt er gar nicht zur 
Sprache. Ebenso ist es bedenklich, die Elektronenverteilung vom elementaren 
Atom ohne weiteres auf die Verbmdung zu übertragen. Gerade die Valenzelektronen 
erleiden doch bei der Verbrndungsbüdung eme Bahnverandenmg, die nicht 
unbeachtet bleiben darf. Es seien immerhin hier tabellansch die BahnanordnunKen 
mitgeteilt, die er im Stickstofi-, Kohlenstofi- und Boratom bei deren versci 
Wertigkeitsstufen für wahrscheinlich hält. 


Wertigkeit 

5 

6 
4 
3 
3 
2 


Wertigkeit 

6 

5 

5 

5 


Wertigkeit 

3 

5 {koordinativ 4) 
3 


I Stickstoff (7 Elektronen) 


Art der Verbindnng | 

Zahl und Art der Släctroaeoibalmen^) 

einwertiges Kation 

2Ii 

— 

402- iin, 

dimolekularer Neutralkorper 

2Ii 

in, 

402 

Neutralkörper 

2Ii 

in, 

4 O 2 - 

Neutralkorper 

2Ii 

2 II, 

802- 

einwertiges Anion 

2Ii 

an. 

302+102 — 

Neutralkorper 

2Ii 

3 n. 

SOj — 


n. Kohlenstoff (6 Elektronen) 


Art der Verbindung 


mektronenbabnen 

Aliphatischer 0 

21, 

- 

402 - 

Tnphenylmethyl-C 

21, 

in. 

8O2 — 

Tnphenylmethyl-Kation-C 

21, 

- 

8O2 lOI, 

Tnphenylmethyl-Anion-C 

21, 

in. 

802 + 102 - 


III Bor (6 Elektronen) 


Art der Verbindnng 


Blektronenbahnen 

Neutralkorper 

21, 

- 802 

Amon 

21, 

- 802 + 10, 

Kation 

21, 

- 2 O 2 + 2 O, 


^) Die Valenzelektronen sind fett gedruckt. 
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l^etmtes KapiteL Der Wertigkeitsweobfiel 


Erfolgreicher verfochten H. Gtbimm und A. Sommerfeld^) den WAHLschen 
Gedanken, daß das Vorkommen verschiedener Valenz beim gleichen Element mit 
der Strukturierung der Elektronenschalen in Untergruppen zusammenhängt. Sie 
konnten dabei über die BoHRschen Mutmaßungen der Strukturierung hmweggehen 
und sich der besser begründeten und genauer präzisierten Anordnung von Main 
Smith®) und E. C. Stombr^) bedienen. Nach diesen spielen in den Elektronenschalen 
neben den bekannten, geschlossenen Kombmationen mit 8 und 18 Elektronen, auch 
Untergruppen mit 2, 4 und 6 Elektronen innerhalb dieser größeren Gebilde eme 
EoUe. Es fragt sich nun, ob diese Zweier- und Viererschalen in ähnlicher Weise eine 
Bedeutung für die Valenz haben können, wie die Achter- usw. Schalen nach 
Kossel oder Lewis. Grimm und Sommerfeld glauben diese Frage bejahen 
und den Valenz Wechsel darauf zurückführen zu können, daß eben diese Unter- 
schalen aufgefullt sem können oder nicht. Bei den Elementen, die 1 bis 5 Stellen 
vor emem Edelgas stehen, ergibt sich, wie eine ausführhehe Tabelle zeigt, em deut- 
hcher Zusammenhang der Valenz mit den SxoiraiRschen Elektronenverteilungs- 
zahlen. So besitzt z. B. nach Stoner das Blei auf dem äußersten Niveau zwei Paare 
von je zwei Elektronen, Im PbClj ist nun eines dieser Paare abgelost, im PbCl4 
auch das zweite. Ferner zeigt das Chlor z. B in den Verbindungen KOCl, KOCIO, 
KOCIO2, KOCIO3 die Valenzzahlen 1, 3 , 5 , 7 und tritt außerdem in KCl als Cl~ auf. 
Das Chloratom hat nun nach Stoner in semem äußeren Niveau eine Untergruppe 
von drei, und zwei weitere von je zwei Elektronen, die der Reilie nach im 3 -, 5 - und 
Twertigen Chlor beansprucht werden, während im Cl~ mit der Valenzzahl —1 eme 
noch zur Verfügung stehende, bisher unbesetzte Bahn mit emem Elektron besetzt 
wird. Jedoch geben die STONERschen Elektronenzahlen keine Rechenschaft über 
die Existenz des positiv einwertigen Chlors, wie es z. B. im KOCl, CI — 01 oder CIJ 
vorliegt. Valenzstufen, welche außerdem in dem STONERschen System nicht zum 
Ausdruck kommen, betreffen nur wenige Substanzen von zum Teil sehr ungesättig- 
tem Charakter, wie ClOg mit vierwertigem Chlor oder C{CgH5)3 mit dreiwertigem 
Kohlenstoff. Andererseits tritt eme Reihe von Valenzstufen, die sich nach dem 
STONERschen System wohl erwarten ließen, in Wahrheit nicht auf, so bei den 
Elementen Fluor, Sauerstoff, Bor, Abimmn Tm und Galhum. 

Die Bedeutung einer Elektronzweierschale als zusammengehöriges Ganzes 
laßt sich besonders gut bei den Elementen der Nebenreihen erkennen, bei denen 
Valenzelektronenzahl und Zahl der Außenelektronen im Atomrest gleich smd: 

8 A 5 6 7 

1 3 8 4 6 

Ga* Gte Ab Se Br* 
la* Sn Sb Te I 
TI Pb Bl 

Sie zeigen nämlich gemäß der vorstehenden Tabelle neben der Maximalvalenz- 
zahl m (der höchsten Wertigkeit gegen Sauerstofi, die, soweit es sich bei der chemi- 

1) Z. PhyB. 86, 36 (1920). - ®) J. Soc. ohem. Ind 43, 323 (1924). - ») Phil Mag (0) 
48, 719 (1924). 


Valenzzahl 
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— 1 


Ni 


Cu Zn 
AgCd 
Au Hg 
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sehen Bindung um Elektronenablosung handelt, zu Ionen mit 18 Außenelektronen 
führt) stets auch eine um zwei verringerte Valenzzahl m— 2. Eine Ausnahme bildet 
das Q-allium^), bei dem statt der Valenzstufen 1 und 3 die Stufen 2 und 3 auf- 
treten. Beim Brom kennt man den siebenwertigen Zustand nicht und das Indium 
tritt außer em- und drei- auch noch zweiwertig auf. 

Hier, wie auch bei anderen Elementen ist die Yalenzstufe m— 2 sogar stabiler 
als die „normale“ Stufe m. Man darf dies nicht so deuten, daß Anordnungen mit 
20 Außenelektronen in ihrer Wirkung denen mit 18 Elektronen nahekommen. Viel- 
mehr hat sich über der stabilen Schale mit 18 Außenelektronen die Hehumkonfigu- 
ration mit 2 Außenelektronen ausgebildet, wie aus spektroskopischen Tatsachen 
erkannt werden kann. 

Die Bedeutung von Elektronenvierersohalen als abgesohlossenem Ganzen, die nach 
Stoitbib ebenfalls auf treten sollen, laßt sieb aus obenusoben Tatsaoben niobt eiseben; jedoob 
glauben Gbimm und Sommubb'jbild durob Betraobtungen über den Knstallgittertypus und 
den Aggregatzustand zeigen zu können, daß auob dieser Elektronenanordnung eine beson- 
dere Rolle zukommt. So knsttdlisieren alle Elemente, welche vier Stellen vor emem Edelgas 
steben (C, Si, Go, Sn, Pb) im Diamantgitter, d. b. m emem solchen, m dem jedes Atom tetra- 
odrisob von vier anderen Atomen umgeben ist. Dagegen kristallisieren die anderen Elemente 
der vierten Gruppe, die keine Vierersohale besitzen sollen (Ti, Zr, Ce, Hf, Tb), in anderer Weise, 
woTnlmb in dichtester Kugelpackung Ein ähnbeber Zusammenhang zwischen Viererscbale und 
Gittertypus findet sich auob m binaren Verbmdungen der kurzen Penoden. Solche können u. a. 
im Diamant- oder im Wurtzitgitter kriataUasieren. Sie sind, wenn niobtpolar, feste, diamantartige 
Stoffe, wenn die Summe der Außenelektronen acht beträgt, dagegen Gase, wenn die Elektronen- 
zahl Aobt übersobntten wird Es steht dies damit im Zusammenhang, daß nur im Knstall im 
Durohsolmitt auf jedes Atom vier Außenelektronen entfallen. „Tetraederbindung“ hegt nach 
Gbimm und Sommebbtold niobt nur beim Diamant selbst, sondern auch bei Verbmdungen wie 
AIN, ZnS, allgemein MX vor: 

:c:c;*c: :Äi:n:ai: ;Zn:s:Zn: 

:c:c:c: :n;^:n: :s:Zn;s: :x:m:x: 

:c:c:'c: :Äi:n:Ü: :Zn:s:^: :m:x:m: 

Gegen diese Beweisführung über die Bedeutung der Vierersobalen im Kristall und für die 
Valenz erbebt jedoch W. Humb-Rothbbt®) beachtenswerte Einwände Weim auob beim 
Diamant angenommen werden kann, daß die Valenz und die raumhohe Anordnung der Atome 
in engstem Zusammenhänge mitemander steben (Tetraederkonfiguration), so ist em solcher 
Zusammenhang bei Si, Ge, Sn und Pb nicht notwendig gegeben Schon die völlig veränderten 
physikalischen Eigenschaften z. B. des Zürns gegenüber dem Diamant zeigen, daß die Kon- 
figurationen der Elektronen bei den Elementen verschieden hegen, trotz Gleichheit der Elek- 
tronenzahl m der äußeren Schale. Die Ihnhohkeit der Gitterstruktur kann daher mcht als 
Beweis gleicher Elektronenanordnung herangezogen werden. Es zeigen ja übrigens auch Kupfer, 
Süber und Gold fiächenzentnerte kubische Gitter ebenso wie Titan, Zirkon usw , auch wie Cal- 
cium, ja selbst wie das nullwertige Argon, obgleich die Wertigkeit doch sicher eme andere ist 
Man kann daher unmöglich aus gleicher Gitteranordnung auf gleiche Elektronenkonfiguration 
schließen, nicht ommal auf Bruttogleichheit der Gesamtschale, viel weniger auf Gleichheit der 
Einzelheiten ihrer Feinstruktur. 

1) Phil. Mag. (7) 3, 301 (1927). - ®) VgL jedoch Main Smith, S 215. 
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Nenntea Kapatel. Der Wertigkeitewechsel 


Gegen die AuffBesimg von Geimm und Sommebifeld über die Zusaminenbainge zwisoben 
Valenz und Struktur der binären Verbindungen wie BN, AIN, CSi oder BeO msioht Huioi- 
Eothhbt auch geltend, daß der unpolare Charakter dieser Verbindungen nicht erwiesen sei. 
V. M. GoldschmidtI) sowie 0. Hassel®) haben ubngens nachgewiesen, daß das Bomitiid der 
Kristallart nach nicht mit dem Diamant, sondern mit dem Graphit ühereinstimmt. 

Noch weiter geführt wird schließhch der Gedanke, die Ursache des Valenz- 
wechsels auf eine weitere Strukturierung der Elektronenschalen zuriickzufuhren, 
von R. Samuel und E. Maekowioz?). Bei den Elementen Scandium bis Nickel 
nehmen sie für die Sg-Untergruppe eine Femteilung gemäß untenstehender Tabelle 
an und je nach der Beanspruchung der Strukturteile sollen die Verbindungen ver- 
schiedener Wertigkeit dieser Elemente entstehen. Auf Grund des spektroskopischen 
Verhaltens hatte bereits F. Hund^) Besetzungszahlen der Elektronengruppen dieser 
Elemente angegeben, die Samuel und Markowicz nunmehr auf Grund des chemi- 
schen Verhaltens weiter defimeren. Sie zerlegen die Sg-Elektronenuntergruppe in 
eme Sgg- und eme Sgg-Gruppe und stellen das folgende Gruppenschema auf, m dessen 
letzter Spalte die Wertigkeiten der Elemente derart wiedergegeben smd, daß die 
stabilsten durch fettesten Druck, die labilsten durch Kursivdruck bezeichnet smd . 
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Durch Inanspruchnahme der Elektronen der ^^^-Gruppe entstehen die zwei- 
wertigen Ionen dieser acht Elemente Die höherwertigen bilden sich, indem auch 
die Elektronen der Sgg- sowie Sgg-Gruppe abgelost werden. Bis zum Mangan ist die 
vollständige Ablösbarkeit beider Untergruppen, daher die maximale Wertigkeit 7 
moghch, vom Eisen ab ist die Sgg-Gruppe nur noch teilweise ablösbar, zerfallt 
also wohl ihrerseits noch weiter in Untergruppen. Beim Kobalt und Nickel ist 
überhaupt kein Elektron der Sgg-Gruppe ablösbar. 

Die unverkennbare chemische Ähnlichkeit der Verbindungen dieser Metalle in 
zweiwertigem Zustande, welche besteht, obwohl die nunmehrige äußerste Unter- 
gruppe, die Sgg-Gruppe, verschiedene Elektronenzahlen aufweist, läßt vielleicht 
vermuten, daß nicht nur die Zahl der einzelnen Elektronen, sondern auch die der 
vollzahhgen Elektronenuntergruppen den chemischen Charakter bedingt In 
diesem Sinne fuhrt Entfernung einer ganzen Untergruppe der verschiedenen Ele- 
mente der obigen Tabelle im wesenthchen zu in Farbe und Eigenschaften ähn- 
lichen Verbindungen. Auch das paramagnetische Verhalten der Verbindungen 
steht mit der obigen Elektronengruppierung in Einklang und es kann somit gesagt 

Norsk Geologiflk Tidesknft 1927, 258 — Ebendort 266 — ®) Z Phys 88, 22 (1926). 
- <*) Z Phys 83, 346, 34, 296 (1926). 
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werden, daß okae den individualisierenden Faktor der Verteilung der Sa-Elektronen 
in Untergruppen die Valenz Verhältnisse in Einklang mit dem ckemisclien Ver- 
halten dieser Elemente mcht gedeutet werden können. 

Schließlich haben Hans Lessheim und Eudole Samuel^) auch für andere 
Elemente auf Grund des chenoischen Verhaltens die Strukturierung der äußeren 
Elektronenschalen durchgearbeitet, auf Grund deren sie zu den in den nntenstehen- 
den Tabellen wiedergegebenen Elektronenanordnungen gelangen. Für die Elemente 
21 bis 28 folgt nunmehr eine etwas geänderte Gruppierung. 
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Man sieht, daß die positiven Valenzzahlen den Elektronen einer, oder der 
Summe mehrerer Elektronenteiluntergruppen der äußersten, eventuell auch 
der zweitäußersten Schale entsprechen, wobei stets alle Elektronen einer 
Teiluntergruppe gleichzeitig wirksam werden. Bei den Elementen der drei 
ersten Spalten des periodischen Systems kennen wir nur die Maximal Wertigkeit. 
Sie stimmt mit der Zahl der Außenelektronen überein. Bei den Elementen der spa- 
teren Spalten kennen wir verschiedene Wertigkeiten, die übereinstimmen mit der 
Elektronenzahl einzelner Teiluntergruppen der äußersten Schale oder mit der 
Elektronenzahl der Summe mehrerer solcher Teilgruppen. Ob die Annahme vier- 
wertigen Sauerstoffs imd zweiwertigen Siliciums wirklich zu Eecht zu machen 
ist, mag dahingestellt bleiben. Daß beim Fluor nur die Wertigkeit 1 in Funktion 
tritt, wird auf die Eleinheit des lonenradius dieses Elementes zuruckgeflihrt. 
Anomahen zeigen sich auch beim Stickstoff und Phosphor, Hier bestehen mcht 
nur Wertigkeiten, die sich durch Addition der Besetzungszahlen der ungeteilten 
Untergruppen errechnen lassen. Lessheim und Samuel nehmen daher an — und 
dies ist durch Symmetrieverhältmsse im Elektronenaufbau begrühdbar, — daß 
emzig bei diesen Elementen auch Teile einer Elektronenuntergruppp in Funktion 
treten können. 

Die Valenzeigenschaften der späteren Elemente ergeben sich nach Lessheim 
und Samuel aus der folgenden Tabelle, die also eine weitere Differenzierung der- 
jemgen von Stoner bzw. M.ain Smith darstellt und auf deren Begründung und Dis- 
kussion einzugehen hier aber zu weit führen wurde. Erwähnt sei nur, daß gewisse 
Unstimmigkeiten, wie das Auftreten zweiwertigen Kupfers, dadurch erklärt 
werden, daß die unter der Valenzelektronenschale liegende Schale als noch unfest 
angenommen wird, so daß von ihr Elektronen auf die äußere springen können. 

Eortsohr. d. Physik u. phys. Chem 19, Heft 3 (1927). 
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§ 64. Dynamische und energetische Theorien des Yalenzwechsels. Wahrend die 
zuletzt aufgeftihxten Theorien den Valenzwecheel auf die Elektronenanordnung un 
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statisclien Atommodell zuruckfuhren, gibt J Beckenkamp^) eine solcbe, in 
der er hierfür eine bei unveränderter Elektronenmenge verschiedene Orientierung 
der Elektronenb ahnen verantwortbch macht. Er stellt eich vor, daß ia den Ver- 
bindungen die Elektronenbahnen in Oktaederebenen um den E.ern liegen können, 
und daß sie bei ihrer Bewegungin diesen Ebenen elektrodynamische Wirkungen 
ausüben, die der Wirkung senkrecht auf den Ebenen stehender magnetischer 
Achsen entsprechen. Bei geeigneter Anordnung können diese Achsen astatisch 
werden und möglichst vollkommene Astasierung soll das Ziel der Elektronen- 
ordnung sem. Besitzt nun ein Element verschiedene Wertigkeiten, so sollen außer 
der oktaedrischen Astasierung noch andere möglich sein. In der Tat smd bei zahl- 
reicheren Magnetstaben verschiedene Anordnungen für die Astasierung denkbar, 
welche Bbckbnkamp erörtert und z. B. für vier Valenzstufen des Eisens durchführt. 

Eine noch größere Bedeutung für die Atomverkettung weist Beceenkamp den 
elektrischen Wirkungen zu, welche durch Schwingungen der von ihTu „Uratome“ 
genannten kleinsten Einzelpartikeln des Kernes entstehen sollen. Durch diese 
Sohwmgungen wird das Atom von emem tensoneUen Felde, von einer Anzahl ruhen- 
der Knotenpunkte umgeben, deren Schärfe mit der Entfernimg vom Kemschwer- 
punkte abnimmt. Diese Knotenpunkte bestimmen in erster Lime die Anordnung 
der Atome im Kristall bzw. im Molekül, und die Koordmationspunkte der Webner- 
schen Theorie sollen ebenfalls in erster Linie Funktionen des Atomkerns sem, wah- 
rend die Valenzen Funktionen der elektrischen Kraftlimen zwischen den Elek- 
tronen und den zugehörigen Kernen darstellen. 

Diese Theorie bedarf also für den Valenzwechsel keines Wechsels der Zahl der 
Außenelektronen. Es Schemen aber nach ihr bald mehr, bald weniger Valenzen 
möglich zu werden, als in Wirkhchkeit auftreten. 

Eme energetische Erklärung dafür, daß beim Valenzwechsel nicht alle mög- 
lichen Valenzstufen auftreten, gibt schheßhch J. Langmüib®). Verbindungsbildung 
emes Metalls erfolgt einerseits unter Energieaufwand, der zur Trennung der 
MetaUatome und zur Loslosung von Elektronen notwendig ist, andererseits unter 
Energieentwiokelung, die durch die Verbindung des elektronegativen Elementes 
mit den aus dem Metall freigewordenen Elektronen entsteht. Der positive Energie- 
faktor ist nun zwar großer, wenn ein Metall mit höherer Wertigkeit in Losung geht, 
als mit mederer, aber auch der negative wachst dabei, denn die Abtrennung der 
Elektronen aus dem Metall wird um so schwieriger, je mehr ihm schon entnommen 
sind, eine Tatsache, auf die übrigens schon frühere Autoren hingewiesen haben. 
WoUte etwa ein Element wie Mangan sieben positive Wertigkeiten annehmen, so 
müßte es sieben Elektronen abgeben. Hierbei mußten allzu große elektrostatische 
Kräfte ine Spiel treten. Es kann daher nur weniger Elektronen abgeben und deren 
Menge hangt von der Natur des in die Verbindung eintretenden Elementes ab, das 
diese Elektronen aufnehmen muß. Es smd also zwei Faktoren für die Bildung von 
Valenzstufen zu berücksichtigen. Daher kommt es, daß sich zuweilen emwertige 
Ionen nicht bilden, weil die Energie, die bei der Verbindung eines Elektrons mit 

Z. anorg. Ch. 130, 69 (1023); vgl hierzu auch Z. Phys 46, 369 (1927) — ®) J. Am. 
Sog. 41, 877 (1919). 
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dem Nichtmetall auftritt, nicht ausreicht, um die Metallatome vonemander zu 
tieniieii (die Verdampfungs wärmen der Metalle sind ]a sehr hoch). Höherwertige 
können aber dann entstehen. Andererseits bilden sich zuweüen hochwertige Ionen, 
z. B. vierwertige, mcht, weil die zur Abtrennung von vier Elektronen notige 
Energie, die ja mehr als das Vierfache der zur Abtrennung eines Elektrons nötigen 
beträgt, durch die Verbindung der Elektronen mit dem Nichtmetall nicht gehefert 
werden kann. 

Ebenso wie eine sehr hohe Elektronenzahl, wie wir sie bei den Elementen von 
hoher Atomnummer haben, deren völligen Abbau zur Schale des Edelgases er- 
schwert, weil dieser mit großen elektrostatischen Widerständen verbunden sein 
mußte, so leisten nach Langmuib auch diese zahlreichen Elektronen emem weiteren 
Anbau von Elektronen Widerstand, so daß etwa Chrom oder Mangan nicht die 
elektronegativen Eigenschaften des Schwefels oder Chlors besitzen. 


Zehntes Kapitel 

Die Natur der Molekülvalenz I 

Ältere Anschauungen und Elektronen- Verkettungstheorie 

Der Begrifi der ,, Verbindungen höherer Ordnung“ war von Kekuxe geschafien 
worden (vgl S. 25). Er verstand darunter solche, die aus mehreren Komponenten 
bestehen, deren ]ede für sich ein Sonderdasein zu führen vermag, wie NH 4 CI aus 
NHg und HCl, oder PCI, aus PCI 3 und Clg. Bedenkt man, daß die Zahl der Verbm- 
dungeri höherer Ordnung bedeutend großer ist als die erster Ordnung, da nur 
wenige Einzelmoleküle unbefähigt sind, sich dem Zusammentritt mit weiteren 
Molekülen zu entziehen, so erhellt die große praktische Bedeutung der Molekul- 
valenz. Sie wird noch erhöht dadurch, daß sie bei Vorgängen mitspricht, die nicht 
iromer als eigentlich chemische aufgefaßt werden, wie Elnstallisation, Adsorption, 
Auflösung u. a. m. Ihr Studium war aber lange vernachlässigt worden, weil die 
Molekulvalenzzahlen sich nicht in das Schema der durch ,,Hauptvalenz“ verursach- 
ten Wertigkeit einordnen ließen und weil man überhaupt nicht wußte, wie man sich 
eine Bindungskraft denken sollte, die noch ubrigblieb, nachdem alle Atome der 
Komponenten doch eigentlich „gesättigt“ waren. Die Erfolge der ,, Haupt valenz- 
chemie“ beim Kohlenstoff hat jahrzehntelang zur Vernachlässigung des Studiums 
aller solcher Verbindungen geführt, die dem ,, Valenzschema“ nicht untergeordnet 
werden konnten. 

Die Erkenntnis, daß bei gleicher Art der bindenden Kraft in den Atom- und 
den Molekularverbmdungen dennoch ein Unterschied bestehe, der vielleicht auf 
der Wirkungsrichtimg oder sonstigen Eormung dieser Kraft beruht, ist zwar zu- 
weilen aufgeflackert (Michaelis), hat aber aus Mangel an Beweisen kerne allgemeine 
Geltung gefunden. Sehr nahe stand ihr Lothar Meybr^), der die Kraft, welche zur 
Molekularaddition fuhrt, derjenigen gleichsetzt, die überhaupt zur Bildung von 
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Molekularaggregaten, also festen Körpern, aucli Fliissigkeiten fülirt. Im flüssigen 
Wasser nimmt er die Beeinflussung des Wasseratofis emes Moleküls auch, durch den 
Sauerstoff anderer Moleküle an und aus diesen Beeinflussungen erklärt er die Zu- 
sammenlagerung der Moleküle in festen Massensystemen. Er setzt die fragliche 
Kraft der Kohäsionskraft gleich und bringt sie m nahe Beziehung zu derjenigen, 
die auch die atomistiachen Verbindungen hervorbringt. Sehr schön erklärt er auch 
die Kristallbildung durch diese Kraft. Da von der Anziehung einige Atome 
anders betroffen werden' als andere, so werden sich die Moleküle in bestimmter 
Weise richten. Ist diese Bichtung im ganzen Körper vorhanden, so besitzt er die 
Eigenschaft eines kristallisierten Mediums. „Von diesem Gesichtspunkt aus er- 
scheinen das Kristallisieren einfacher Verbindungen, das Kristallisieren mit Kristall- 
wasser, die Bildung von Doppelsalzen, überhaupt von Molekularadditionen aller 
Art und viele andere Erscheinungen alle als Folgen einer und derselben Art von 
Wirkungen. Diese Vereinigungen entstehen nicht wie die eigentlichen chemischen 
Verbindungen durch kettenartige Aneinanderreihung der Atome, bei der jedes Atom 
eine bestimmte und begrenzte Zahl anderer zu fesseln vermag, sondern sie werden 
hervorgerufen durch die Summe der Anziehungen, welche die zu Molekeln ver- 
einigten Atome noch über die Grenzen der Molekeln hinaus zu üben vermögen. Die 
Grundursache beider Arten von Verbindungen ist aber ein und dieselbe, die Affini- 
tHt der Atome, neben welcher die Annahme besonderer Molekularkrafte für Ad- 
häsion, Kohäsion, Kapillarität usw. überflüssig erscheint.“ 

Welche Ursache nun diese richtende Kraft hat, darüber hat man sich damals 
um so weniger geäußert, als noch nicht einmal die Ursache der atomverketbenden 
Kraft der ,, Haupt valenz“ erkannt war. Nachdem man nun letzterer im wesent- 
lichen elektrischen Ursprung zugebilligt hat, wird es naheliegen, auch für die 
„Molekülvalenz“ elelctrische Kräfte heranzuziehen, und es sei vorausgeschiokt, 
daß zur Zeit zwei Ansichten über den Charakter dieser elektrischen Kraft be- 
sonders begünstigt worden: 

Die eine sieht in der Molekülvalenz eine Verkettung der Moleküle durch Elek- 
tronen, derart, daß die Elektronengebäude der Komponenten miteinander zu 
Oktetts oder ähnlichen Gebilden vereinigt werden und verschmelzen. Die Molekül- 
valenz wird so zu einer Art von Kovalenz, wenn sie auch durch gewisse Eigen- 
schaften von dieser verschieden bleibt. 

Die andere, welche sich bisher wohl weniger vorgewagt hat und jedenfalls noch 
nicht bis in nähere Einzelheiten durchgeführt worden ist, welche aber dem Ver- 
fasser als die zutreffendere erscheint, sieht in der Molekül valenz eine Wirkung 
der Verknüpfung von Kraftfeldern der Einzelmolekule. Diese behalten ihr 
Elektronengebaude für sich, wenn auch in verzerrter Form. 

Schließlich ist noch die elektrodynamische sowie die magnetische Natur der 
Molekulvaleiiz in Erwägung gezogen worden. 

Bevor diese Ansichten des näheren dargelegt werden, ist es notwendig, die 
grundlegenden Untersuchungen von Abeqg und Bodländer hier zu würdigen, 
welche überhaupt den elektrischen Charakter der Molekulbmdung erkannt 
haben, wenn sie sich auch, ihrer Zeit entsprechend, noch keine speziellen Vor- 
stellungen über seine Natur gemacht haben 
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A. ABEGG-BoDLÄNDEas Tlieoiie der Molekülvalenz 

§ 66. Molekülvalenz und Elektroalfinitat. Bekanntlich hatte Berzelius den 
elektrischen Gegensatz der Komponenten als Ursache der chemischen Ver- 
bindbarkeit erkannt. Einej wie wir gesehen haben, betrachthche Reihe von For- 
schern hatte dann das BERZELiussche Prinzip zu verwerten gesucht, um auch die 
Art des Zusammenhanges der Atome im Molekül naher zu deuten. Abegg und 
Bodländbr^) sowie besonders dem ersten dieser beiden^) kommt jedoch das Ver- 
dienst zu, quantitative Zusanomenhänge zwischen der Intensität der elektrischen 
Bindung noit den chemischen Eigenschaften der Verbindungen zum ersten Male 
in voller Ausführhchkeit und von zahlreichen Gesichtspunkten aus erörtert zu 
haben. Wenn ihre Darlegungen in Einzelheiten auch manchen Angriffspunkt bieten, 
so haben eich doch viele ihrer Grundgedanken unter geringer Umformung auch 
den Fortschritten spaterer Forschung anpassungsfähig erwiesen. Am fruchtbarsten 
aber wirkten sie durch die Anregung, die von ihnen ausging und spatere Forscher 
reizte, den von ihnen gewiesenen Wegen nachzugehen. Erwiesen sich diese als 
Holzwege, so wurde immerhin ein neues Stück chemischen Landes erforscht. Die 
Wissenschaft ist oft durch solche Männer ganz besonders gefordert worden, die m 
fast übergroßer Einseitigkeit nur ihren Leitgedanken kennen und durchdenken, 
diesen aber mit emer Intensität und Ausschöpfung, daß aus ihm alles Gut, das er 
enthalt, zutage gebracht wird. Und kein Standpunkt wird sich wohl zur Forderung 
wissenschaftlicher Erkenntnis völlig unfruchtbar erweisen. Es war Abeqgs und 
BodlInders Werk, die Forschung mit allem Nachdruck auf die ja auch bis dahin 
nicht unverkannten Zusammenhänge zwischen Elektroaffimtat und Verbmdungs- 
fähigkeit hingewiesen zu haben. Ihre Arbeit, von der bereits S. 56 die Rede war, 
steht am Anfang der Reihe, die über Stark und BIatjfpsiann zu Kossel und Lewis 
führt. Ihren Ausgang findet sie gerade in Betrachtungen über die NaturderMole- 
külvalenz. 

Es ist S. 57 ausemandergesetzt worden, worin nach Abeqg und Bodländer 
die Bedeutung der Elektroaffimtat für die Verbindungsbildung im allgemeiuen 
besteht. Für diejemge bei Nebenvalenzbetatigung im Sinne Werners sehen sie 
sie in dem Streben nach Stärkung des elektrischen Charakters. Nebenvalenzen 
zeigen sich besonders dort, wo einer der Molekulbestandteüe dem andern an elektro- 
affiner Potenz nachsteht. Ein prinzipieller Unterschied zwischen Haupt- und 
Nebenvalenz wird dabei geleugnet, beide Valenzarten smd identisch, da sie durch 
die gleiche Kraft hervorgerufen smd. — So sehr man, in verändertem Gewände, die 
erstgenannte Folgerung auch heute noch gutheißen kann, so wemg wird man sich 
zur Zeit mit der Identifizierung der Valenzarten noch abfinden können. Der gleiche, 
nämlich elektrische Ursprung bedingt natürlich mcht den gleichartigen Verlauf des 
elektrischen Vorganges. 

Innerhalb der Komplexver bin düngen unterscheiden Abegq und Bodländer 
zwei Klassen, die, obwohl nicht prinzipiell verschieden, doch Unterschiede auf- 
weisen. Die erste Klasse entsteht durch Veremigung zweier Salze, die zweite 


1) Z anorg. Ch. 20, 463 (1899) - “) Z anorg. Ch. 80, 330 (1904), 43, 116 (1906). 
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durch Kombination eines Salzes mit nichtsalzartigen 'Molekülen. In beiden 
Klassen vermag ein Salzmolekul sein Dissoziationsvermögen in Losung noch 
wesenthch zu betätigen, während der andere Bestandteil, also das zweite Salz oder 
das nichtsalzartige Molekül diese Eigenschaft mcht oder nur in geringerem Maße 
besitzt. Letzteres wird als „Neutralteil“ bezeichnet, das Ion des ersteren, welches 
diesen Neutralteil hauptsächlich bindet, als „Einzelion“ (Webners „Zentralatom“). 
Unter Berücksichtigung der Elektroaffinität laßt sich dann zeigen, warum ge wisse 
Salze eine größere Fähigkeit haben, als Neutralteile zu fungieren, 
als andere, warum also in ihnen die „Nebenvalenz“ deutlicher in Er- 
scheinung tritt. 

Ist nämlich der Neutralteil an sich stark zur elektrolytischen Dissoziation be- 
fähigt, so wird er als Ganzes (in Lösung) weniger leicht haften. An Salzen schwa- 
cher Ionen wird also die Nebenvalenz mehr hervortreten. In der Tat treten z. B. 
die Salze der Alkalien nur selten als Neutralteile auf, immerhin smd auch „starke“ 
Sal ze, wie Barium chlorid, noch zur Selbstkomplexbildung befähigt (Ba[BaCl4]) , 
jedoch nur in konzentrierter Lösung, wo die lonenspaltung zurucktritt. Salze aber, 
wie die des Cadmiums, die die lonenspaltung schwacher zeigen, neigen besonders 
stark zur Selbstkomplexbildung (Cd[CdJ4], 3CdS04,8Il20). Eine Mittelstellung 
zeigen die Salze des Magnesiums (K[MgCl3]), welches schwächer elektroaffin ist 
als die Alkalien und Erdalkalien, aber stärker als Cadmium. Daher smd auch bei 
den nur schwach eloktropositiven Salzen des dreiwertigen Aluminiums oder 
Chroms Komplexverbindungen außerordentlich verbreitet. Die edleren Metalle, 
wie Antimon, Arsen, Kupfer, Gold und Platin, sind aber am meisten Komplex- 
bildiier, derart, daß die Ionen der edelsten, wie Gold und Platin, als selbständige, 
nichtkomploxe Ionen fast völlig unbekannt sind An Hand dieser Überlegung er- 
gibt sich auch, welches der beiden Metalle eines zwei solche enthaltenden Doppel- 
salzes im Komplex entlialten ist und welches außerhalb desselben steht: es wird 
stets das schwächere im Komplex gebunden sein. Gemäß der Stellung in der 
Spannungsrcihe wird man daher dem Wasserstoff, der in sauren Salzen ent- 
halten ist, bald die Stellung im Komplex zuzuweisen haben (K[HS04], KfHFg]), 
bald ihn außerhalb desselben annehmen (Hg[Fe(CN)ß], H[AuCl4], Ho[PtClg]). 

Es ergibt sich also, daiS ein Solz besonders bei geringer Elektroaffinität seiner 
Be.standteilo Molekulvalenz betätigt und als Neutralteil fungieren kann. Auch die 
Betätigung des Zontrnlatoms (AuEaa-BoDLANDERs „Emzehon“) steht mit dem 
Grade seiner Elektroaffinität in nahem Zusammenhang. Es zeigt sich zunächst, 
daß OS stets an sich weniger elektroaffin ist, als nach Verbindung noit dem Neutral- 
teil, denn bei der Elektrolyse werden ja zuerst die Ionen geringeren Potentials ent- 
laden, und bei derjenigen koinjilcxcr Salze treten an den Elektroden stets die Ent- 
ladungsprodukto der Einzolioneii auf, niemals erscheint der entladene Komplex 
als solcher; also ist der Komplex starker elektroaffin als sein Kern, der ja gemäß 

der Massenwirkung j. ij. i ^ 

kern + Neutralteil Z Komplex 

stets, wenn auch in noch so geringer Menge, in Losung vorliegen muß Im Zusam- 
menhang damit ergibt sich auch, daß die freie Energie des Komplexes großer sein 
muß als die des Kerns, denn er zerfallt nach Entladung von selbst 



228 


Zehntes Kapitel. Die Natur der Molekulvalenz I 


Noch von anderer Seite her kann gezeigt werden, daß die elektrische Ladung am 
Komplex starker haften muß als an dessen bloßem Kern. Es ergibt sich dies aus 
der Betrachtung der Volumverhältnisse. Die Ladungszahl ist ja beim kom- 
plexen Ion die gleiche wie beim Emzelion, das komplexe Ion ist aber voluminöser 
als der Kern und das Potential haftet um so fester, je großer der Raum ist, auf 
den sich die Ladung verteilt. Ein je größerer Bereich der Umgebung des Elektrons 
mit Materie erfüllt ist, eine um so größere Zahl der von ihm ausstrahlenden Kraft- 
limen kann Materie durchsetzen^), eine um so günstigere Ausnutzung der zur Ver- 
fügung stehenden Energie findet statt. Dies ist auch der Grund, warum die höher- 
wertigen Ionen eines Elementes schwacher sind als die niederwertigen • es hegt in 
beiden Fallen die gleiche Quantität Materie vor, und je großer die Zahl der Ladun- 
gen ist, die an dieser Materie haften, um so leichter wird sich ein Teil dieser La- 
dungen abldsen lassen, die Elektroaffinität sinkt mit steigender Valenz. Aus der 
gleichen Ursache zeigen auch die voluminösesten Metalle (Alkahen) die stärkste 
Elektroaffinität und diejenigen Elemente, die auf der Lothar MEYERSchen Atom- 
volumkurve am tiefsten stehen, zeigen die geringste. Dieser Gedanke Abegqs imd 
Bodlanders, daß Volumen und Elektroaffinität miteinander parallel gehen, hat 
sich als äußerst fruchtbar erwiesen. Indem einerseits Affinität und Valenz mit- 
einander in Beziehung stehen, andererseits Affinität und Volumen, ergibt sich ohne 
weiteres auch eme Beziehung zwischen Volumen und Valenz 

Man kann hiernach in der Nebenvalenzbetktigung das Streben nach Voliim- 
vergrößerung sehen, das identisch wird mit dem Streben nach Stärkung des elektro- 
affinen Charakters Eine solche Stärkung ist aber um so leichter möglich, jo ge- 
ringer die Elektroaffinität des unkomplexen Ions war ; es werden also die schwäch- 
sten Zentralatome sich am erfolgreichsten durch Betätigung von Nebenvalenzcii, 
Bildung von Komplexen, stärken. Bei dem in der Natur herrschenden Streben zu in 
Ausgleich wird ein solches Stärkungsbestreben hauptsächheh dann vorliegeu, wenn 
das schwache Ion mit einem starken Gegenion verbunden ist. 

Ob man nun das elektrochemische Verhalten als primär und die Tendenz ziim 
Raumausgleich als sekundär ansehen will, oder ob man, wie dies spater mehrfneh 
geschehen ist, die letztere Tendenz als die treibende Ursache und die erstere al.s 
deren Wirkung voraussetzt, kommt auf das gleiche heraus Beide Faktoren sind un- 
lösbar miteinander verbunden und es hangt nur von der besseren Übersichtlich- 
maohung des Vorganges ab, ob man die eme oder die andere als die treibende Kraft 
bei der Valenzbetatigung ansehen will. Immerhin haben Valenz und Ladung die 
gemeinsame Beziehung des Quantenhaften, die dem Raum abgeht. 

Mancherlei Erfahrungstatsachen erklären sich mit großer Leichtigkeit aus der 
Beziehung von Elekbroaffimtät zur Nebenvalenz. Hierher gehört z. B. die größere 

FestigkeitderCyanidkomplexe gegenüber denChlorid-, Bromid- oder Jodid- 

komplexen Das Cyan als das schwächste Ion wird der Stärkung besonders zu- 
gänglich sein. Hierher gehört auch die Tatsache, daß die Komplexe, welche in 
Doppelsalzen enthalten smd, meist anionisch smd. die starken Kationen besitzen 
meist eine größere Elektroaffinität als die gewöhnlichen Anionen , daher müssen 

Vgl Nbbnst, Z phya. Ch. 13, 631 (1894) 
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vorwiegend die letzteren suclienj sich zu starken. Inamerhin können bei schwäche- 
ren Elationen auch katiomsch-komplexe Doppelsalze gebildet werden. 

Bei Komplexen mit nichtsalzartigen Neutralteilen liegen die Ur- 
sachen, die das Auftreten der Nebenvalenz bedingen, ganz analog Hierher 
gehören Ammoniakate, Hydrate und ahnhche Verbindungen, deren addierte 
Moleküle keine wesenthche lonenspaltung aufweisen. Bei ihnen wird also die 
Betätigung der Nebenvalenz hauptsächlich von dem Salz abhängen, mit dem 
die Neutraltelle vereinigt sind. Auch hier sind es offenbar und vorzugsweise 
schwache Kationen, die durch Anlagerung von z. B. Ammoniak ihre Elektro- 
affinitat starken. In der Tat zeigt es sich z. B., daß bei Zugrundelegung 
des gleichen Metalls, jedoch in verschiedener Oxydationsstufe, die Valenz- 
schwelle mit steigender Wertigkeit des Metalls steigt, im Einklang danut, daß 
die höheren Wertigkeiten geringere Elektroaffimtat besitzen als die niederen. 
Abegg und Bodländeks Material reichte noch nicht aus, diesen Satz in semem 
vollen Umfang zu beweisen ; aber sie haben doch schon erfolgreich die vorhegenden 
Messungen über Tensionen und Bildungswarmen von Ammoniakäten zu verwerten 
gesucht. Ihre Folgerung, daß bei gleichbleibendem Metall und wechselndem Amon 
die ValenzschweUe um so hoher hegt, je starker elektroaffin das Anion ist, hat sich 
zwar später nur in sehr beschranktem Maße als richtig erwiesen. Auch der Ansicht, 
daß die Ionen der schwachen Sauren, wie Kieselsäure, Borsäure, Wolframsaure 
und Molybdansaure, eben wegen ihrer Schwache zur Bildung von Komplexverbin- 
dungen befähigt sind, kann nicht unbedmgt zugestimmt werden. Hier ist wohl das 
Primäre die Hochwertigkeit dieser Sauren, die besonders günstige Volumverhalt- 
nisse für die Anlagerung von Neutraltellen, also für die Nebenvalenzbetätigung 
schafft. Daß andererseits die Hoch Wertigkeit wieder mit der Schwache in Beziehung 
steht, ist nicht abzustreiten. 

In konsequenter Folgerung sehen Abegg und Bodlandeb auch m den anorga- 
nischen, sauerstoffhaltigen Säuren Komplexverbmdungen der sauerstofffreien Zen- 
tralatome mit Sauerstoff Es ist z B Schwefelsäure [S(04)]H2, Perchlorsäure 
[Ci(04)]H, und aus dieser Auffassung ergibt sich einerseits, daß diese Sauren stärker 
smd als die sauerstofffreien SHg bzw. CIH, und daß sie andererseits die gleiche Wertig- 
keit haben Avie diese Die Nebenvalenzbetätigung des elektronegativen Bestand- 
teils erhöht hier semen negativen Charakter so stark, daß er imter Umstanden 
überhaupt erst nach der Sauerstoffaddition in Erscheinung tritt. So sind die 
Wasserstoffverbmdungen des B, N, P, As und Sb nur höchst schwache Sauren; 
haben sie aber noch Sauerstoff aufgenommen, so sind recht starke Sauren ent- 
standen. 

Wie sehr die erhöhte Nebenvalenzbetatigung den elektrochemischen Charakter 
stärkt, sieht man am Beispiel der Ionen der Ortho- und der Metaphosphorsaure, 
H2PO4' und PO3'. Beide sind einwertig, sie unterscheiden sich nur durch den Ge- 
halt von emem Molekül Wasser. Aber das Ion H2PO4' ist wegen der stärkeren Be- 
ladung mit Neutralteüen wesenthch stärker elektronegativ als das Ion PO3'. Bei 
der schon betrachthchen Starke des Nitrations NO3' erklären Abegg und Bon- 
LÄNDBR die Existenz eines Ions H2NO4', also emer Orthosalpetersaure, deshalb für 
unwahrscheinhch, weil dieses von übermäßiger Starke sein mußte, einem über- 
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großen Vorrat an freier, arbeitsfähiger Energie aber eine nur sehr geringe Stabilität 
entspricht. So ist also auch die Höhe der Nebenvalenzzahl von der Elektroaffinitat 
abhängig, ein Zusammenhang zwischen der Neben valenzzahl und den (Haupt-) 
Valenzen der Atome ist aber nicht ohne weiteres ersichthcb 

Eme ausfuhrhcbere Betrachtung widmen Abeq-& und Bodlander noch den 
Hydraten. Bei dem voUig neutralen Charakter des Wassers wird die Abhängig- 
keit semer Anlagerungsfahigkeit vom elektrochemischen Charakter der anlagern- 
den Ionen von besonderem Interesse sein. In der Tat zeigt sich auch hier, daß vor 
allem schwache Kationen Wasser zu binden vermögen, weil sie sich mit semer 
Hilfe starken. Die starken Alkalien haben nur em geringes Wasserbindungs ver- 
mögen, das bei dem schwächsten, dem Lithium, am meisten ausgeprägt ist. Bei den 
schon schwächeren Erdalkahen besitzt das Calciumion die größte Bindungsfahig- 
keit für Wasser, die so schwachen dreiwertigen MetaUe aber halten das Wasser be- 
sonders fest. Interessant ist, daß Eerrisalze mehr oder starker Wasser binden als 
Eerrosalze. Auch bei Anionen steigt die Valenz gegenüber Wasser mit zunehmender 
Schwache, z. B. vielfach vom Chlorid zum Jodid. 

Alle diese Eegelmaßigkeiten halten der genauen kritischen Betrachtung nicht 
voUig stand. Sie treffen immerhin in nicht wenigen Eällen zu imd in diesem Sinne 
darf es als wahrscheinlich angesehen werden, daß wenigstens für einen Teil der 
Valenzbetatigungen die Grunde Abegg-Bodlanders ausschlaggebend sind. Daß 
außerdem noch andere Grunde vorhegen, tut der Bedeutung ihres Gedankens nur 
germgen Abbruch. 

§ 66. Abeggs Ansicht Ton der Natur der Molekülvalonz. Nachdem Abegg und 
Bodlander die die Molekülvalenz bedingende Kraft als elektrischer Natur defi- 
mert hatten, ist R. AlBegg^) der Thage nahergetreten, ob und wie sich die Molekül- 
valenz von der ,, Hauptvalenz“ unterscheide. Wahrend aber die Ausführungen über 
Elektroaffinitat und Valenz noch heute größte Bedeutung beanspruchen, gilt dies 
nicht für die Folgerungen über die Natur der Molekulvalenz. Um es gleich voraus- 
zuschicken, sucht Abegg zu beweisen, daß auch die Molekülverbindungen als 
wahre Valenzverbmdungen zu erklären sind, allerdings unter gleichzeitigem Inkraft- 
treten von ,, Normal“- und ,, Kontra valenz“ 

Abegg spricht den Gedanken vonNAQTJET(S 23) erneutaus, daß das Vorhanden- 
sein von Valenzen nicht immer zu ihrer Betätigung führen muß, es folgt dies ]a 
schon daraus, daß sich nicht in allen Verbmdungen die Maximalvalenz der ihnen 
zugrunde liegenden Atome dokumentiert. Die unbetatigten Valenzen sind hier 
natürlich nicht verschwunden, die sind nur latent In diesem Sinne kann ja 
auch Von einer Konstanz der Valenz gesprochen werden, die dann mi t der Maxi- 
malvalenz identisch wird Ajbegg nennt solche Valenzen, die sich nicht unter allen 
Umständen betätigen, lockerer Er macht nun den so oft angesteUten Versuch 
(vgl. S. 43), die Molekülverbindungen auf solche lockeren Valenzen zuruckzufuh- 
ren, also den Unterschied zwischen den Haupt- und den Nebenvalenzen zu ver- 
wischen. Dieser Gedanke hat sich niemals als gluckhch erwiesen (S 43ff.) Es sind 
zwar nicht andere Kräfte, welche die verschiedenen Valenztypen bedingen, wohl 


1) Z. anorg Ch 80, 333 (1904) 
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aber andere Anordnungen dieser Kräfte. DurcL die bierdurch bedingte, ver- 
schiedenartige Auswirkung wird es niemals gelingen, die verschiedenartigen Valena- 
verbindungen völlig zu paralleüsieren, wenn auch zugegeben werden muß, daß 
infolge Bestehens gewisser Übergänge einige Formen von Nebenvalenzverbindungen 
sich den Hauptvalenzverbmdungen sehr weit nähern. Gerade weil em solcher kon- 
tinuierhcher Übergang zwischen Haupt- und Nebenvalenzverbindungen besteht 
und von starken zu schwachen Affinitatsäußerungen, halt Abegg die Aufetellung 
wesensverschiedener Bindungskräfte für wdlkürlich. Gewiß mit Recht. Aber 
eine wesensverschiedene Anordnung dieser Bindungskräfte, die m der Tat solche 
Unterschiede bedingt, zieht er nicht in Betracht Er sucht vielmehr nachzuweisen, 
daß in den Komponenten der Molekulverbindungen Elemente vorhanden sind, 
deren Maximalvalenz, speziell Kontravalenz, in der nicht assoziierten Form 
noch nicht ausgenutzt ist. 

Dies gilt schon für die aus gleichartigen Molekülen bestehenden Verbmdun- 
gen, den Assoziations- oder Polymerisations Verbindungen. Sie sollten alle ein den 
höherwertigen Gruppen des periodischen Systems angehoriges Element enthalten, 
da gerade hier die Kontra Valenzen am deutlichsten auftreten; je weiter außerdem 
das Element im System nach rechts steht, ]e mehr Kontravalenzen also disponibel 
sind, um so größer sollte die Fähigkeit der Ass oziation sein. In der Tat assoziieren 
sich meistens Verbindungen, die Sauerstofi oder Halogen enthalten, wie denn z. B. 

die Polymerisation des FeClg von ABEr'’ * ’ — i tj- . 

betrachtet wird. Auch diejenigen orgi 
meistens Sauerstoff oder Stickstoff, bei 
aber auch die Auflösung einer doppeltei 
Polymerisation In den Molekularverbindungen verschied 
findet sich meist em Element mit hohem Atomgewicht, das ja nacn abegg zur 
Entfaltung von Kontra Valenzen besonders befähigt ist. Das ist etwa der FaU in 
den zahlreichen Verbindungen metallischer Haloide, wie AlClg, AuClg, PtCl4, 
T1CI4, ZrCl4, SnCl4, BiClg, SbClg, TlClg, FeClg mit NichtmetaUhaloiden, wie SCI4, 
PClg, PCIß, NOCl, CNCl usw Auch in den Lösungen haben wir solche Verbin- 
dungen anzunehmen, die zwischen Lösungsmittel und Gelostem bestehen, und in 
denen oft polymerisationserregende Valenzen des Losimgsmittels selbst die Ver- 
bindung mit dem gelosten bewirken, wobei sich das Lösungsmittel depolymerisiert. 
Von Interesse ist hier z. B., daß die Polymerisation emer Flüssigkeit durch Zusatz 
eiuer anderen, gleichfalls assoziationsfahigen verrmgert wird, weil die vorher unter 
sich gebundenen Molekeln der Flüssigkeit nunmehr diejenigen der anderen, unter 
Lösung ihrer eigenen Bmdung ketten, wenn auch die andere freie Valenzen besitzt^). 
Die Erforschung dieser Dinge ist allerdmgs meist auf die Beobachtung physika- 
lischer Veränderungen beschrankt, weil eine Isolierung der gebildeten Doppel- 
verbindungen infolge ihrer geringen Festigkeit nicht möghch ist. Auch die 
Dissoziation soll nach Abegg mit der Verfügbarkeit freier Valenzen im Lösungs- 
mittel in enger Verbindung stehen , so ist Lithiumchlorid z B in Aldehyd starker 
leitend als in Paraldehyd, weil ersterer mehr freie Valenzen besitzt Es besteht 


Vgl. Jones und Murray, Am. chem J. SO, 193 (1903) 
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sonach, ein Zusammenhang zwischen Dissoziation und Natui des Lösungsmittels, 
der z. B. erklärt, daß selbst starke Säuren, wie HCl, durchaus nicht in allen Lösungs- 
mitteln elektrolytisch gespalten smd. 

Der "Übergang von den Pol3anerisationsverbmdungen und den Losungen zu den 
wahren Komplexverbindungen ist nach diesem ein kontinuierhcher. Jedes Salz 
muß unter allen Umständen additionsfähig sein, weil eines seiner Elemente in einer 
höheren Gruppe des periodischen Systems steht als das andere, weil es somit 
stärkere unvollständig gesättigte Kontra valenzen aufweist als dies. Deshalb muß 
auch stets das negative Ion die größere Additionsfahigkeit aufweisen, was im Ein- 
klang damit steht, daß die weitaus überwiegende Zahl der Doppelsalze m bezug 
auf das Amon komplex ist. In Anbetracht dessen, daß die Betätigung der Kontra- 
valenz bei Elementen der gleichen Gruppe mit steigendem Atomgewicht zunimmt, 
sind daher auch meist die Jodide stärker komplex als die Chloride, vielleicht 
auch die Sulfide stärker als die Oxyde 

Es laßt sich nun aber auch die Valenzstruktur eines solchen Doppelsalzes 
näher erkennen. Tritt ein Salz als jjNeutralteil“ an das Anion eines anderen heran, 
z B. AgJ an das Jodion von Jodkahum, so geschieht die Bmdung, wie Abegg 
memt, durch semen metallischen Bestandteil, hier also durch das Silber, indem 
dies seine Kontravalenz auf das Jod richtet, während es mit seiner Normal- 
valenz mit seinem eigenen Jodatom in Verbindung bleibt. Das Jodatom des Jod- 
kahums seinerseits bindet das Silber ebenfalls durch seme Kontra valenz. Bezeichnet 
man die Normalvalenzen mit * und ', die Kontravalenzen aber mit + und — , so 
hat das komplexe Ion (AgJg)' also folgenden Bau: 

'Jh— A g*J'. 

Da somit bei den Zentralatomen der anionischen Komplexe die positiven Kontra- 
valenzen besonders beansprucht werden, so werden solche Anionen zur Komplex- 
bddung besonders befähigt sein, die hohes Atomgewicht, also germge negative 
Normalvalenz besitzen, während bei metallischen Zentralatomen das Umgekehrte 
eintreten muß : hier wird germges Atomgewicht, genüge positive Normalvalenz, die 
Entfaltung der notwendigen negativen Kontravalenz begünstigen. Ein Neutralteil 
wird überhaupt um so geeigneter zur Komplexbildung sein, je weniger ausgeprägt 
der elektrochemische Charakter semer Komponenten ist, je mehr amphoter sie er- 
scheinen So sind die Alkalisalze ungeeignet als Neutralteile zur anionischen Kom- 
plexbüdung, Fluoride und Chloride ebenso zur kationischen 

Diese Überlegungen bewähren sich ziemhoh gut in den Hauptgruppen des penodischcn 
Systems, sie zeigen aber, wie schon ÄBsaa selbst feststellte, m den Nebengruppen nicht genügende 
Zuverlässigkeit, ja, die Verhältnisse erleiden hier geradezu Umkehr So fallt z. B. die positive 
Elektroaffimtat vom Kupfer über Silber zum Gold, wahrend sie doch in den Hauptgruppeii 
mit steigendem Atomgewicht ansteigt, sowie vomZmk über Cadmium zum Quecksilber Ferner 
nimmt sie von der ersten zur zweiten Nebengruppe zu statt ab, Zink ist elektiopositivei als 
Kupfer, Quecksilber positiver als Gold. Da mm hnks die Hauptgruppen viel elektropositivei 
smd als die Nebengruppen, erstere aber nach rechts hm m ihrem positiven Charakter abnehmen, 
während letztere zunehmen, so nahem sie sich in der Mitte emandor, so daß bereits in doi 
vierten Gruppe kem wesenthoher Unterschied m der Elektrooffimtät der Haupt- und der Neben- 
gmppe besteht. Über dieselbe hinaus stellt sich dann wieder nach rechts wachsende Divergenz 





§ 07. Spieghis Neutralralenzen 233 

ein, so daß von der fünften Gruppe ab die Slektropoaitivität der iN^ebengruppe diejenige der 
Hauptgruppe bedeutend uberwiegt, am meisten m der siebenten Gruppe, wo die Hauptgruppe 
(Halogene) stark negativ geworden ist, wabrend das Mangan stark positiv ist. Die Kontra- 
valenzen smd nun besonders m den Nebengruppen sehr stark ausgebildet, was sieb auch in der 
großen Fähigkeit ihrer Elemente zeigt, Komplexverbmdungen zu bilden. Dagegen sobemt die 
Normalvalenz der Hauptgruppen stärker zu sem als die der Nebengruppen. 

Im wesentlichen hofft also Abegq, durch seine Hypothese den Unterschied 
zwischen gewöhnlichen und Molekularverbindungen insofern beseitigt zu haben, 
als auch die letzteren unter der Wirkung von Valenzen, und zwar von Kontra- 
valenzen entstanden gedacht werden. Aber auch viele ,, gewöhnliche“ Verbin- 
dungen smd ja durch Kontra Valenzen zusammengehalten, und em Wesensunter- 
sohied zwischen Normal- und Kontravalenzen besteht nach Abegg eigentlich nicht. 
Mit den Anschauungen von Blomstrand, Spiegel, Hineichsen, Werner u. a. 
hat Abeggs System das gemeinsam, daß auch nach ihm der Charakter der Va- 
lenzen durch die größere Starke oder Schwache der Affinitäten hervorgerufen wird; 
die Vorteile semes Systems sieht er aber dann, daß die gesetzmäßigen Abstufungen' 
dieser Affinitäten, die in engem Anschluß an das periodische System kenntlich wer- 
den, aus der amphoteren Natur der Elemente bzw. ihrer Valenzen abgeleitet werden 
können. Eine Beziehung zwischen den Konlralvalenzen und Werners Koordina- 
tionszahlen halt er für möglich; die Koordmationszahl beruhe jedoch auf einer 
Hypothese ad hoc, die Kontravalenz sei dagegen logisch in der polaren Natur der 
Elemente begründet. 

Diese Bedenken Abeggs smd heute nicht mehr stichhaltig. Die Koordmations- 
zahl m ihrer räumlichen Bedeutung ist mindestens ebensogut, jedenfalls an- 
schaulicher fundiert als die doch oft versagenden, gar nicht sehr häufig nachweis- 
baren Kontra Valenzen. Die Erklarungsmöglichkeit zahlloser Verbmdungen auf 
Grund der Koordinationszahl, der räumlichen Auswirkung der Valenz ist viel 
größer als die nach Abeggs Hypothese. Die ABEGGsche Theorie krankt daran, daß 
emem (Elektro-)Affinitat8quantum ein Valenzquantum entspricht, daß die reinhche 
Scheidung von Affinität und Valenz selbst von diesem scharfen Kopf noch nicht 
durchgeflihrt wurde Sie erklärt nicht, warum eine Zahl von Affinitätseinheiten 
eme andere Zahl von Valenzemheiten hervorrufen kann. Werner selbst hat dies be- 
kanntheh so gedeutet, daß er die Affinität in ihren Resultanten als vom Mittelpunkt 
des Moleküls aus wukend ansah, wobei diese Kraft sich nach außen hin gewisser- 
maßen fachweise auf eme größere Zahl von umschriebenen Bezirken auswuken 
kann, als den im Innern vereinigten Affinitatsemheiten entspricht (vgl S 65) 

§ 67. Spiegels Neutralvalenzen. — Ähnlich wie Abegg durch Zuziehung seiner 
Kontravalenzen die gewöhnliche Valenzzahl der Elemente zu erhöhen und damit 
die Molekulverbmdungen zu erklären sucht, verfahrt auch L Spiegel^), indem er 
denjenigen Atomen, welche die Zusammenlagerung zu Molekülverbindungen be- 
wirken können, eine Art von erhöhter Wertigkeit erteilt. Wahrend er mit Nernst 
in den Ionen Verbmdungen mit ,, positiven oder negativen“ Elektronen sieht, hält 
er in den Verbindungen das gleichzeitige Vorkommen beider Elektronenarten 

1) Z anorg Cb 20, 365 (1902), abnbobe Anmohten auch bei Asehhnius, Theorien d Chem , 
Leipzig 1906. 
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fiii möglicli, derart, daß sich dieselben gegenseitig neutralisieren. Es sei z. B Wasser 
als ©HgOQ und Ammoniak als 0 NH 3 Q aufzufassen. Diese Moleküle enthalten 
demnach „Neutralvalenzen“, sie sind nicht nach außen hin positiv oder negativ 
Sie werden es aber m dem Augenbhck, wo eine Hälfte einer solchen Neutral- 
valenz m Anspruch genommen wird. Dann hat auch die andere Hälfte die Tendenz, 
sich abzusättigen, und die entstehende Verbindung ist abermals neutral, der elek- 
trische Anfangszustand ist wieder erreicht. So besitzt nach Spiegel das Platin 
in seinem Tetrachlorid vier positive Valenzstellen, an denen die Chloratome sitzen, 
aber auch noch zwei Paare von Neutralvalenzen . 


©\ 

©^ CI 


Werden deren positive Pole an Chlor gebunden, so müssen gleichzeitig die nega- 
tiven an ein positives Ion, z. B. an K0 gekettet werden, damit das Molekül neutral 
bleibt. Es muß überhaupt stets em positiver und ein negativer Addend aufgenom- 
men werden, z B. 0HCl©von ©NHg©, d h. ein neutrales Molekül. Wenn ferner- 

m /NH 0 

hm z B. ©NHg© sich an Ca^ kettet, so entsteht gleiche 

Zahl freier positiver Ladungen zeigt, wie vorher das Calciumion. 

Etwas Eichtiges enthält diese Theorie insofern, als positive und negative 
Stellen im Molekül gewissermaßen erst entwickelt werden können durch Anlage- 
ruQg des zweiten Moleküls. Das Unzureichende aber hegt natürlich m der vorherigen 
Definition der Anzahl dieser entwickelbaren Pole durch sonst gänzlich latent blei- 
bende Elektronen. 


B Theorien der Elektronenverkettung 

Wie die Elektro- und die Kovalenz ihre Erklärung durch Elektronenubergang 
bzw. durch gemeinschaftliches Festhalten von Elektronen gefunden haben, so bat 
man vielfach versucht, auch die Molekulvalenz durch Neuordnung der Elektronen- 
gebaude der Komponenten zu deuten Keine dieser Deutungen kann bisher be- 
friedigen. Weder der von Ramsay angenommene Elektronentausch zwischen den 
Komponenten, noch die Hypothese einelektronischer Bindung (E Mullee, 
Lipschitz, Sugden), oder die Annahme von durch Anlagerung von Elektronen- 
paaren entstehender ko valenzähnlicher Verknüpfung (Beutler, Remy, Sidgwick, 
Lowry u. a.), noch weniger die Hypothese des Vorliegens ,, gemischter Doppel- 
bmdung“ (Prideaux) können bei genauerer Betrachtung zufriedenstellen Aber 
bei der noch ungeklärten Sachlage wird es doppelt notwendig sein, diese verschiede- 
nen Ansichten einer Besprechung zu unterziehen, da noch nicht ganz von der Hand 
zu weisen ist, daß eine von ihnen den Ausgangspunkt zur richtigen Erkenntnis 
bieten könnte, falls diese nicht, wie Verfasser für wahrscheinlich halt, in der Feld- 
theorie der Molekulvalenz (S 250) schon erstanden ist 
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In allen Fallen ist im Auge zu behalten, daß durch die etwa eintretende Elektronen- 
verschiehung keine Ladungsänderung der zu bmdenden Moleküle eintreten 
darf. Denn es gehört ja zum Wesen der Molekiilvalenz, daß zwar die Bindungs- 
intensitat der Valenzelektronen der Komponenten wechseln kann, nicht aber deren 
Anzahl. In diesem Sinne dachte sich W Ramsay^) die Molekiilvalenz gewisser- 
maßen als eine doppelartige Elektrovalenz: Ein Molekül gab zwar ein Elektron 
an ein anderes ab, es empfing aber von diesem eines zuruck, wodurch die elektri- 
schen Verhältnisse in Summa unverändert bleiben, und zwar vöUig, wenn das auf- 
genommene Elektron an der gleichen Stelle eintritt, an der das abgegebene gesessen 
hatte. Trotz diesem so entstandenen Ausgleich muß so der Elektronenwechsel bei 
der Molekülvalenz weitgehender sein als der bei der Hauptvalenz; denn bei letzte- 
rer wird nur ein Elektron verschoben, bei der Molekülvalenz aber deren zwei 
Als Beispiel diene die Formel für die Verbindung Co(N02)3, SNHg, 



NO, 

/VO2 

/VO2 




n der die Pfeile elektrische Kraftrdhren darstellen. 

Der Haupteinwand gegen diese Theorie wird darin bestehen, daß, wenn 
man doch die Natur der Elektronen für gleichartig ansieht, gleichgültig, aus 
welchem Atom sie stammen, sich bei einer solchen Auswechselung eigentlich 
keine Veränderung vollzogen hat; die Moleküle sind in ihrer Anfangs- und End- 
form identisch. 

Eine gewisse Ähnlichkeit mit Ramsays Betrachtungsweise hat die Auffassung 
der Komplexverbindungen von J. M? Nelson und K. Georo-e Falk 2), die auf 
Grund ihrer S. 165 wiedergegebenen Theorie von der Elektronennatur der Valenz 
annehmen, daß z B das Platinclüorid (I.) in der nach Formel II. verständhchen 
Weise in Platinchlorwasserstofisäure übergeht, wobei die Elektronenverschiebung 
bei der Bildung aus Formel III oder der die Ionisation wiedergebenden Formel IV. 
ersichtlich ist. 


III 
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I PtCl^ 
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++ 
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IV 
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\C1 




Diese Formeln können heute noch anerkannt werden, soweit sie den Elektronen- 
übergang innerhalb der Bestandteile des Moleküls bei Additionsprodukten aus 
polaren Bestandteilen ausdrucken Für die Anwendbarkeit seien folgende Formeln 
als Beispiele gegeben • 


J. ohem. Soc 03, 77.") (1008) — “) J Am Soc 37, 274 (lUlö) 
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Wo aber Veiknüpfimg von Neutral teilen am Zentralatom stattbat, sind die 
sieb ergebenden Formeln, wie z. B.: 
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Trichloro-triaminin-platin 


Pentachloro-monamnmi-platinaam’eB Kalium 


schon deshalb zu verwerfen, weil sie zu gleichzeitiger Abgabe imd Aufnahme von 
Elektronen an einem Atom fuhren, was, wie oben bemerkt, einer Aufhebung des 
Effektes gleichkame 

§ 08. Elnelohtronlsclie Blndiing bol Molokuivnlonz. Dio Annahme, daß die „Nobenvalenz“ 
durch Verkettung mehrerer Moleküle mittels des Kraftfeldes eines Elektrons zustande komme, 
war früher schon wiederholt angedeutet worden. In neuerer Zeit sieht z B. J. Lifsohitz’') die 
Verteilung des elektrischen Feldes auf die an der Nebenvaleiiz beteihgten Gruppen z B. wie 

folgt an . \ 

^C=N 0 

I I 

yC=0 © H 

wobei diese Verteilimg unter Umstanden bei sonst großer Ähnhchkeit der Substituenten ver- 
schieden sem kann, so daß hieraus die bekannten Erschemungen der Variochromie resul- 
tieren®) Noch kurzhoh nimmt J Pebein emolektronische Bmdung bei der Entstehung von sehr 
lockeren Additionsvorbin düngen oder Polymerisationsprodukten an®) In diesem Sinne mußte 
allerdings „Nebenvalenz“ überall dort angenommen werden, wo nicht durch vollständiges Hm- 
uberziehen eines Freradelektrons auf em Atom eme ausgesprochen polare Bindung entstände. 


1) Ber 66, 1623 (1922). 

®) Über ahnhohe Deutungen z. B. der Halochromie vgl F. Henbioh, Theorien- der orga- 
nischen Chemie Braunschweig, 3 Aufl., 336 
®) C r. 186, 560 (1927) 
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Es wäre dann nur ein grtidueller Unterschied zwischen polarer und „Neben'Valenz, wie er 
vielleicht zwischen polarer und unpolarer Bindung, aber nicht zwischen polarer und Molekül- 
bindung besteht. 

Grauere Vorstellungen über den Bau der Elektronenoktetts bei Annahme einelektroiusoher 
Bindung in Molekülverbindungen machen sich Eeioh Müllhb sowie Samuhl Stjanns'. Wie 
letzterer hervorhebt’') (vgl. S. 192), lassen sich Oktetts bei höherer Anzahl von angeleigerten 
Molekülen als deren vier nicht mehr vorstellen, wenn sich jedes angelagerte Molekül mit einem 
Elektronenpaar beteiligt. (2x4 — 8.) Nimmt man aber einelektronisohe Bmdung an, so kann 
die Eoordinationszahl natürlich bis acht steigen. Eoordinationsverbindungen mit mehr als 
acht Molekülen lassen sich aber nach Sttgueks Theorie auch nicht erklären, es sei denn unter 
Annahme von Doppelmolekülen Daß eine Theorie, die auf eme Unterteilung der Einheiten 
hinausläuft, zur Erklärung der Gegenwart einer größeren Anzahl von Einheitsteilen leistungs- 
fähiger ist als eine einheitsärmere, liegt auf der Hand. Gewiß ist die von Sttodek vorgenommene 
Einheitsvermehrung nicht immöglioh, denn die alte Einheit der Elektronenbindung, das Elek- 
tronenpaar, ist an sich unterteilbar. Es wäre aber ein Rmgsohluß — der von StroDEK übrigens 
nicht gezogen inrd, — wöllte man aus der bloßen Anwendbarkeit der Theorie auf gewisse 
Verbindungsklassen auf deren Biohtigkeit schließen. 

Wie sich diese Anwendung vollzieht, dafür einige Beispiele: Es läßt sich die Struktur der 
Verbindungen [Co(NH8)g]Clj bzw. [CoClgjKj wie folgt erklären: 

[(HgNi -) 4 Co (-NH,),1+++ 3C18 bzw. [(CF -j^Co (-C18)al 3K+. 

L +Vt -1 +1 J L-Vi -1 1 

In diesen Formeln bedeutet jeder Strich ein dom Kobalt und dem angelagerten Atom 
gemeinsames Elektron. Im [Co(NHg)g]-Badikal sind also zwei Ammoniakmoleküle durch 
Elektronenpaare an das Kobalt gekettet, dagegen vier weitere durch Einzelelektronen. Die 
hochstehenden Indizes bedeuten die Anzahl der Elektronen, die keine Bindung vermitteln, 
sondern dem Atom allem angehören. Die Indizes der untersten Reihe bedeuten die Ladungen, 
welche sich ergeben, wenn man von einem gemeinsamen Elektron je die halbe Ladung den bei- 
den Atomen zureohnet, die es verbindet (vgl. S. 196). Es ist z. B. das Co-Atom in [Co(NH 3 )g] 
mit dem Index versehen, weil es an sich zwar drei positive Ladungen besaß, jedoch mit vier 
N- Atomen verbunden ist, deren jedes ihm eine halbe negative Ladung zubringt, sowie mit zwei 
weiteren N-Atomen, deren jedes ihm eine ganze negative Ladung zubringt. 

Der Formel des [CoClg]Kg analog wäre die Formel von [Fe(CNg)]Kg; im [Fe(CN)g]K 4 wäre 
die Ladung des Ferro-Ions —4. 

Diese Formeln sollten jedoch gemäß der verschiedenen Bindung der Radikale cis-trans- 
Isomerie erwarten lassen. Die Erklärung, die Suodbit für das Ausbleiben derselben gibt, ist 
wenig befriedigend. Für Verbindungen vom Typus des RiciNBOKEsohen Salzes, [Cr(CNS )4 
(NHg) 2 ]NH 4 , mußten sie jodonfallfl existieren* 


/VWj 


CNS 

CNS 


//M JL..^ 

T' '7\ 

! Cr 1 

1 Cr 1 

|- ^ CAfS 


C/VS 



Schheßhch kann man auch gewisse Arien von Molekiilvcrbindungcn, die der Werner- 
schen Theone nicht siehtlieli unterliegen, durch Annahme einelektroniBcher Bindung deuten, 
wie z. B. SnCl 4 ,POClg, 
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(h 






O =PCl3 
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(ci 

^a^-Zr(^CL% 



mdem man annunmt, daß Elektronendubletbmdungen der Emzelmolekule m „Smglets“ uber- 
geben, die die Bmdung übemebmen. In Verbindungen wie 2 ZrdijPClg smd es die schon ur- 
sprungliob durch „Smglets“ gebundenen Chloratome (vgl. S. 196) des PClg, die die Verkettung 
BQit dem ZrCl^ verursachen. 

Daß E. Müüee die emelektroniscbe Bmdung auch m unpolaren Verbindungen für gegeben 
ansiebt, ist bereits S. 199 dargelegt worden. Um so mehr Ursache glaubt er zu haben’-), sie auch 
für die Molekulbindimg verantwortbeb zu machen. Zwar zieht er, z. B für Hydrate von Salz- 
lonen, auch Oktettformeln mit Elektronenpaaren als mogbob m Betracht, z. B für die bydra- 
tisierten Ionen des Natriums- 

:h H' 

ö::Na::ö 

H H 


H h:o:h h 

:ö : Na : ö: 

H h:Ö:h h 


1+ 


aber unter der von ihm gemachten Annahme, daß auch ein Elektron imstande sei, zwei Atom- 
rümpfe zu bmden, erwägt er für hydratisierte Ionen von Natrium imd von Chlor auch die fol- 
genden Pormebi. 


jNa'H* ö :h f:ci*H*ö:H' 

•• ••• J L*» 


In ähnlicher Weise laßt sich die Polymerisation des Wassers darstellen* 


h:Ö’:h 

h.Ö:h 


Bekanntbch vollziehen sich die organischen Reaktionen nach der Annahme H. WiBLAKns 
und anderer auf dem Wege zunächst erfolgender Addition der Komponenten Auch die Natur 
dieser Additionsprodukte glaubt E MüLiiBB am besten dadurch zu erklären, daß er das Auf- 
treten emelektroniBcher Bmdung zwischen ihnen annimmt. Wie sich z B die Umsetzung 
zwischen Methan und Chlor vollzieht, ohne daß man in dem mtermediären Additionsprodukt 
eme Andenmg der Valenzverhaltnisse annehmen muß, zeigt er in folgendem Schema. 
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EineB der die beiden Chloratome verkettenden Elektronen sowie emes der Elektronen 
zwischen C und H haben im Anlagerungsprodukt eme andere Rollo übernommen : das erstere 
kettet jetzt CI und 0, das letztere H und CI. Der darauf erfolgende Zerfall ist leicht bbersiohtlich. 

§ 69. Zweielektronische Bindung bei MolekUlvalenz. Am zaMreiclisten smd 
wohl die Versuche, die Molekiilvalenz gleich der Ko valenz darauf zuruckzufiihren, 
daß eme besti mm te Elektronenkonfiguration (Oktettanordnung oder ähnliches) 


’) Z Elektroch 31, 165 (1926) 
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durcli Zusammenlagerung der Komponenten erreicht wird Es steht dem 
von vornherein entgegen, daß bei der meist anzunehmenden Notwendigkeit, daß 
jedes angelagerte Molekül ein Elektronen paar beiträgt, die Gesamtelektronenzahl 
schon bei mäßiger Anzahl von Neutralteilen die übliche Oktettzahl überschreitet 
(vgl. unten, Sidgwick). Läßt man aber eine solche Uberschreitimg ohne triftige 
Gründe zu, so ist der Willkür Tur und Tor geöffnet und man kommt dazu, um die 
Bildung plausibler Elektronengruppierungen als treibende Kraft anzunehmen, 
geradezu monströse Kombinationen für plausibel zu halten. Die Theorie mag zu- 
lässig sein für Verbindungen, die den Kovalenzverbin düngen noch sehr nahe stehen, 
wie z. B. gewissen von Remy (vgl. imten) gegebenen Beispielen. Eur die reinen 
Molekülverbindungen haftet ihr der Mangel des mühsam Konstruierten an, das auf 
Schritt und Tritt mit Widersprüchen gegen die tatsächlichen Ergebnisse der experi- 
mentellen Eorschung anzukämpfen hat. 

Die nahe Beziehung zwischen dem Elektronenbau der unpolaren Verbindungen, 
wie ihn Lewis gelehrt hat, und der Koordinationszahl von festen Molekulverbin- 
dungen mit wenig Neutralteilen hat H. Rbmt^) dargelegt. 

f . T' 

I- :Ö:S:Ö:. II. ;ö:S^Ö; . 

[ - 9 / . 

Betrachtet man das Schwefeltrioxyd (I.) als unpolare Verbindmig, so fehlen 
dem Schwefel zwei Elclctronen zum Oktett. Wenn nun wirklich der Schwefel die 
Tendenz hat, diese zwei Elektronen noch aufzunehmen, so kann er diese aus einem 
vierten, als Ion vorhandenen Sauerstoffatom entnehmen, wobei gleichzeitig doppelt 
negative Ladung auftreten wird (II.). Die Koordination erfolgt also unter Ver- 
mittelung eines Elektronenpaares von einem der kombinierten Bestandteile. 
Mehr als ein solches Sauorstoffatom kann aber nicht angelagert werden, so daß die 
Koordinationszahl des Schwefels gegenüber Sauerstoff hier auf 4 beschrankt bleibt 

Nach analoger Überlegung muß auch für SO 2 (HI.) die Additionsfahigkeit 
auf ein Wassermolekul beschränkt bleiben, weil auch in ihm der Schwefel schon 
sechs El(‘ktronen trägt und ziu Bildung eines ,,2ientralveroins“ von acht Elektronen 
nur nocli zwei wc'itero erforderlich sind (IV.). 

III. : Ö:S:Ö: IV. [ T' 

:Ö:S:’6: 

Es ist nun bemerkenswert, daß außer diesen Sauren des Schwefels alle bekann- 
ten, koordinativ gesättigten Sauerstoffsäuren (,,Ortho8auren'‘), die sich von den 
einem Edelgas voraufgehenden Elementen ableiten, in ihren ,,Zentralveremen die 
Elektronenzahl 8 aufwciscn Ausnahmen finden sich lediglich beim Silizium und 
den unterhalb dK’ses stehenden Elementen, wo die Zentralvereine die Elektronen- 
zahl 6 auf weisen. Diese Tatsache belegt Remy durch eine umfangreiche Tabelle, 
welche das ,, Gesetz der homoopolaren Atombindung“ bestätigt, das wie folgt 
lautet' ,, Werden durch Einbeziehung in die Valenzsphare eines fremden Atoms die 

Z aiiorg Ch. 110, 255 (1021), J prakt. Chem. [2] 114, 337 (1926). 
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Elektronen von ihrem eigenen Atom nicht völlig abgespalten, so suchen sie in 
zweiter Linie auch m ihrem ursprünglichen Verbände emen durch Stabilität aus- 
gezeichneten Verein zu bilden.“ 

Dies Gesetz enthält implizite, daß auch in den homoopolaren Verbindungen die 
Elektronenmantel der Atome ähnhchen Sattigungszuständen zustreben wie m den 
polaren, d. h. die Voraussetzungen von Lewis, Langmuib usw. Es gestattet aber, 
die maximale Koordinationszahl für Sauerstoff aus der Elektronenzahl abzuleiten 
Zu diesem Zwecke braucht man nur das Saureanhydrid als (schwach) heteropolar 
aufzufassen, woraus sich die Zahl der vom Zentralatom abgespaltenen Elektronen 
ergibt, und dann diese Zahl durch 0''-Anlagenmg zu 8 zu ergänzen. Andererseits 
bestätigt der Satz vorzughch die LANGMUiRsche Auffassung, daß in den nicht- 
polaren (also auch in den nicht stark polaren) Verbindungen die Tendenz zur 
Oktettbildung nicht germger ist als m den polaren. 

Einen Versuch, die Elektronenzahlen des ,,Zentralvereins“ auch bei den kom- 
plexen Halogeniden der Platinmetalle festzulegen, macht H. Rbmt eben- 
falls^). Es ergeben sich hier folgende Zahlen, von denen die fettgedruckten eine be- 
sondere RoUe spielen: 

Ru 8 (9) 10 (11) 12 Rh 11, 12 Pd 12 

Os 8 10 12 Ir 11 12 Pt 12 

Eme Konstanz besteht hier also nicht, immerhin kommen die Werte 10 und 12 be- 
sonders häufig vor. Da es sich hier bereits um Verbindungen handelt, die den ge- 
wohnhchen unpolaren nicht mehr sehr nahe stehen, so tritt schon die obenerwähnte 
Schwierigkeit auf, den Elektronenbau als Grundlage für die Koordination zu 
nehmen. 

Etwas anders ist die Vorstellung, die sich H Beutler^) von der Oktettanord- 
nung der Elektronen in Komplexverbindungen macht. Hier dienen die Elektronen 
der angelagerten Neutralteile nicht zur Ergänzung unvollständiger Oktetts des 
Grundkörpers, sondern die Elektronen der Keutralteüe tun sich untereinander zu 
emer selbständigen Sphäre zusammen, in der bei maximaler Kombination wieder 
Oktettcharakter herrscht. Beutler nimmt an, daß die koordinierten Reste oder 
Moleküle sich derart um das Zentralatom lagern, daß sie ihrerseits einen Elektronen- 
würfel bilden Bei der Koordmationszahl vier z. B. ergibt sich eine Zusammen- 
lagerung der koordinierten Teile derart, daß je zwei Elektronen jedes Teiles als 
Ecken eines Würfels beanspruchen, in dessen Mittelpunkt das Zenträlatom hegt 
(Fig 80). Sind die koordinierten Teile von zwei verschiedenen Arten, wie in 
Pt[(NHg) 2 Cla], so laßt sich die Existenz zweier isomerer Verbmdungen voraussehen, 
mdem einmal je zwei gleiche Substituenten die Elektronen zu emer Würfelflache 
bieten, das andere Mal zwei ungleiche. Die Isomerie ist somit auch ohne die An- 
nahme der Lagerung der Atome in einer Ebene verständlich. Bei der Koordinations- 
zahl sechs sollen sechs Elektronenwürfel sich derart kondensieren, daß ihre Mittel- 
punkte ein Oktaeder bilden und das aus allen gebildete innere Elektronensystem 
um den Zentralkem die Kantenmitten emes Würfels besetzt, dessen Mittelpunkt 
das Zentralatom ist. 

J pr Ch 114, 337 (1926). - ^) Z anorg Ch 120, 29 (1922). 
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Die Tteone liat den Nachteil, daß sie gerade die Koordiafttionszahl vier be- 
sonders auszeichnet, wahrend sie niedrigere kaum erklärt, ebensowenig höhere als 
sechs . Daß die Elektronen der umgelagerten Neutralteile irgendeme geometrische 
Konfiguration bilden, ist ja selbstverständhch. 

In weiterer Auswirkung der LAN&MurRschen Darlegungen haben dann fast 
gleichzeitig mehrere Autoren, von denen die Namen Hugqins, Lowbt und Sidg- 
wiCK besonders erwähnt seien, den Gedanken näher ausgesponnen, daß die Mole- 
külvalenz auf Anlagerung von Elektronenpaaren an Atome fremder Moleküle, 
deren Oktetts noch unvollständig waren, beruhe. Ganz neuerdings gibt N. V. Sidg- 
wiCK^) dieser Theorie der koordinativen Bindung eine Darstellung, die derjenigen 
Bemys ähnelt, außerordenthch einfach erscheint, aber dennoch nicht ohne Be- 
denken angenommen werden kann Er sieht m der koordinativen Bindung eme 
Art der Kovalenz. Während aber die gewöhnliche Kovalenz dadurch zustande 
kommt, daß j edes der beiden durch Kovalenz gebundenen Atome ein Elektron zu 
dem gemeinsamen Elektronenpaar zu- 
schießt, z.B :C1* -1- *0*1: = :Cl:ci:, ent- 
steht die koordinative Kovalenz da- 
durch, daß das ,, gemeinsame Elektro- 
nenpaar“ nur von einem der beiden 
Atome, dem ,, Donor“, geliefert wird, 
das andere daher, der ,, Akzeptor“, ein 
unvollständiges Oktett haben muß, um 
dies Paar aufzunehmen. So entsteht das 
Ammoniumion dadurch, daß das im 
Ammomak unverbundene (,,lone“) 

Elektronenpaar die Vermittelung mit 
dem Wasserstoffkern übernimmt, der 
]a kein Oktett tragt. 

H 



Kg. 80. Oktettanordnung m Komplex 
verbmdungen naoh Beutlbb 


H 


H:N: -j-H+ = H:N:H+. 


H H 


In der Borchlorid-Ammoniakverbindung nimmt das Boratom mit 
seinem unvollständigen Oktett die beiden unverbundenen Elektronen des Stick- 
stoffs auf- 01 H 01 H 

01:B-)-:N:H-01:B:N:H. 

01 ii 01 H 

Auch die Anlagerung des Wassers vollzieht sich derart, daß der Sauerstoff des 
H : 0 : H als ,, Donor“ fungiert 

Diese Theorie der molekularen Bindung, die Sidgwick zum Teil schon früher 
vertreten hatte, stimmt uberein mit einer solchen von Maurice L. Huggins^), 


J Soc. ohem Ind 46, 799 (1927). - -) J. pkys. Chem. 26, 613 (1922) 


16 Ephraim, Valeaalebro 
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welchei die Fähigkeit zur Betätigung von Nebenvalenzen bei Metallen, wie Eisen, 
Nickel, Kupfer usw., als deren Tendenz oder Fähigkeit ansieht, mit Verbindungen 
in Berührung zu treten, die noch verfügbare Elektronenpaare haben, z B.: 

H R 

Cyanion : C •• N : , Wasser : 0 : , Halogenion : X : , Ammoniak : N : B . 

H " R 

Diese freien Elektronenpaare lagern sich gegenüber den Mittelpunkten der Flachen 
des anlagernden Ions, so daß dessen sterische Form auch in der Anlagerungsverbm- 
dung eine RoUe spielt. Formeln, wie 




++ + 

1 

■ .J 

H^N ; Co 

NH 2 


N^N : Cu , : NHs 

H,N 

t 


^^3 


geben dies allerdings nur sehr imvollkommen wieder. 

Eine Bestätigung der Auffassung SmawiCKs, daß die Koordination sbmdung 
durch zwei Elektronen bewirkt wird, die aus dem koordinierten Radikal stammen 
und dasselbe, wie das Zentralatom, umlaufen, sieht Pierre Weiss^) in der Grrdße 
der paramagnetischen Momente der Komplexe. Diese sind zwischen den 
mchtkomplexen Elementen V™ und Cu^ eme eindeutige Funktion der Elektronen- 
zahl, nämhch gleich der Differenz aus Ordnungszahl (N) und Valenz (v) In kom- 
plexen Ionen stimmt diese Gese’tzmäßigkeit ebenfalls, wenn man zu der Differenz 
N —V noch 21—239 addiert, worin i die Koordmationszahl bedeutet, wahrend p 4 
oder 6 betragen kann. Diese Zahlen für p soUen damit in Zusammenhang stehen, daß 
um die gesättigten Komplexionen Hullen von 8 bzw. 12 Elektronen entstanden sind 
Die Erhöhung der Elektronenzahl des Zentralatoms um 2 i wird dabei auf G-rund 
der erwähnten SiDGWiOKschen Anschauung der Koordinationsbindung erklärt. 

§ 70. Die Struktur der neuen Elektronenmantcl. Von besonderem Reiz ist es, 
gewisse Gruppen typischster Molekülverbindungen, wie die Metallammoniake, 
vom Standpunkt der SinawicKschen Auffassung zu prüfen Wir sahen oben, daß 
selbst Huggins, ein starker Anhänger Lewis’, kernen Anstoß nahm, Mantel von 
mehr als acht Elektronen m solchen Verbindungen anzimehmen. Es. wird daher 
die Frage zu erörtern sem, wie reich an Elektronen eigenthch solche Mantel sein 
dürfen, und zweitens, welche Atomschale es eigenthch ist, die diesen Elektronen- 
reichtum besitzt. Besonders die letzte Frage ist sehr verschieden beantwortet wor- 
den, indem bald die Schale unter der Valenzelektronen schale (Sidgwick), bald 
eme besonders zu errichtende Zwischenschale (Butler), bald die äußerste, voll 
aufgefuUte Teiluntergruppe des Atoms (Lessheim, Meyer und Samuel), bald 
auch noch andere Kombinationen hierfür verantwortlich gemacht wurden Eine 
immer wiederkehrende Anschauung ist die wohl zuerst von Sidgwick ausgespro- 
chene, daß durch diese innere Elektronengruppierung Schalen entstehen oder 


1) 0. r 184, 417 (1927). 
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wenigstens stark bevorzugt werden, die ihrerseits edelgasartigen Ban haben und 
deren Elektronen von den angelagerten wie von den anlagernden Komponenten 
gemeinsam herrühren können. Letzteres ist aber, besonders nach den neuesten 
Auslassimgen Sidgwicks, nicht unbedingt notwendig Nach diesen letzten Aus- 
lassungen entstehen Metallammoniake dadurch, daß die MetaUionen, die ja 
keine Valenzelektronen enthalten, die imverbundenen Elektronenpaare der Am- 
moniakmoleküle auf sich ziehen In einem Hexammin hat sich das Metallion also 
mit 12 Elektronen umkleidet. Daß z. B. das Ion [Cr(NHß)e]‘" eine um eine Einheit 
höhere positive Wertigkeit besitzt als das Ion [Cr(NHß)ßCl]", erklärt sich dann dar- 
aus, daß das fortgegangene Ammomakmolekül ein Elektronenp aar mit sich genom- 
men hat, während das eintretende Chloratom nur ein Emzelelektron zur Kovalenz- 
bindung beitragen kann. Das andere Elektron muß dann noch von andersher auf- 
genommen werden, wodurch das Chromatom um eine positive Ladung gekürzt wird. 

Daß diese Erklärung die Verhältnisse anschaulicher macht als die alte, nach 
der das als Ion verlorengehende und in den Kern eintretende Chloratom eine ne- 
gative Ladung mit einfuhrt, also die Summe der positiven um diese Ladung kürzt, 
kann nicht behauptet werden. Entschiedene Bedenken muß es aber machen, die 
Existenz von Elektronen-Zwolferschalen als so gesichert hinzunehmen. Pur 
die Elemente der ersten Periode will sich Sidgwiok zwar mit der Zahl 8 begnügen, 
da hier die maximale Koordinationszahl vier sei. Diese Voraussetzung stimmt aber 
nicht, denn die Salze des Lithiums bilden sowohl höhere als Tetrammine sowie 
Hexahydrate. Auch seine Annahme, daß die Koordinationszahl innerhalb der 
Wagerechten des periodischen Systems konstant sei, ist nicht richtig. Sie kann 
z. B. bei Erdalkalien hoher sein als bei Alkalien Unmöglich scheint es, eine mit 
SiDGWiOKs Theorie uberoinstimmendo Deutung der Hydrate von Nichtmetallen, 
wie Chlorhydrat, zu geben. Hier kann ja weder das Wasser noch das Chlor „Akzep- 
tor“ sein, denn selbst wenn man den Wusserstolf des Wassers als solchen annähme, 
würde die Zahl der Chlorelektronen nicht ausreichen, die nötigen Paare zu bilden. 

Als wesentlichsten Beweis dafür, daß die Elektronenzahl auch in den oberen 
Gruppen 8 übersteigen könne, sieht Sidgwiok das Schwefelhexafluorid an. 
In der Tat, wenn man berechtigt ist, dies als Kovalenzverbindung aufzufassen, 
so wäre hier die Gegenwart von 12 Elektronen als äußere Hülle des Schwefels 
angezeigt. Aber dieser Charakter des SFg ist trotz seiner Reaktionstragheit und 
Flüchtigkeit nicht sichergestellt Die ungewöhnlich hohe Zahl negativer Atome 
um den relativ kleinen Schwefelkerii macht das Molekül zu einem „iiußförmigen“, 
dessen Reaktionslo.sigkeit sehr wohl daher kommen kann, daß die vom Schwefel 
ausgehenden Kraftfelder keinen Ausweg nach außen haben (vgl. Kossel, S 160). 

Wenn übrigens doch auch Sidgwiok anmmnit, daß die nichtkoordinutive Ko- 
valenz bis in die tiefen Perioden hinein von der Üktettregel beherrscht wird, so 
muß man sich wohl fragen, warum die Elektroneuzahl in den beiden Ko valenz- 
arten verschieden groß sein darf. 

Die Eigenschaft der Moleküle, sonst unverbundene Elektronenpaare zu besitzen, 
wie auch diejenige, irgendwelche Defekte zu besitzen, ist so verbreitet, daß man 
wohl noch nicht wagen darf, gerade sie für eine spezielle weitere Eigenschaft, die 
der Koordinationsbetatigung, verantwortlich zu machen 
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War SiDGWiOK bei Betrachtung der Metallammoniake vom nackten, edelgas- 
ähnlichen Metallion ansgegangen, das er durch Anlagerung von Ammoniak mit 
Elektronen umkleidete, so spricht T. Martin Lowrt ahnhche Ansichten aus, bei 
denen er jedoch von der Elektronenkonfiguration des noch Elektronen enthalten- 
den Metallrumpfes auageht^). Auch nach seiner Meinung vollzieht sich dabei die 
Bildung der Koordmationaverbindung dadurch, daß das Zentralatom durch An- 
lagerung von Neutialteüen mittels je eines Elektronenpaares derselben seine Hülle 
auf die ihm zukömmlichste Elektronenzahl zu ergänzen sucht So besitzt das 
Kobaltatom in semer äußeren Schale neun Elektronen, das Co** ‘-Ion also deren 
sechs Wenn dasselbe nun sechs koordinierte Reste bindet, deren jeder ein Elek- 
tronenpaar dem Kobaltion zuwendet, so hat sich die Zahl der Außenelektronen 
des Kobalts auf die Zahl 18 erhöht, welche für die Elemente der langen Perioden 
eine Grenzzahl darstellt. Eme geringere Elektronenzahl ist erträghch, eine 
höhere wie sie im K 4 [Co(CN)fl] vorliegen würde, m dem das Co**-Ion allem 7 
Außenelektronen, im Komplex also 19 hatte, führt aber zu keinem stabilen Ge- 
bilde und es erklärt sich also der leichte Zerfall des Kaliiimkobaltocyamdes in 
Lösung. In ähnlicher Weise würden sich die koordinativ gesättigten Komplexe der 
Ionen Fe", Rh***, Ir‘", Pd*"* und Pt"** deuten lassen. Es erfolgt also Koordi- 
nation aus ganz ahnhchen Wirkungen, wie die Vereinigung von Atomen, z. B 
im NaCl, nur daß es Elektronenpaare sind, die die Schalen ergänzen. Auch hier 
wird Auffüllung der Elektronensehale bis zu emer stabilen Elektronenzahl aii- 
gestrebt®). Es ist aber nach dieser Theorie die Existenz von Ionen wie [Li(NH 3 )ß]' 
oder [Ca(NH 3 )a]" doch nicht verständlich, denn es mußten sich hier zwölf Außen- 
elektronen um das Lithium bzw. Calcium scharen, während diese Elemente doch 
nur deren acht zu halten vermögen. Auch sollte dann z B. das Silber em höheres 
Doppelcyanid bilden als [Ag(CN) 2 ]', da m diesem die Zahl der Außenelektroneii 
erst 14 betragen wurde. Schließhch ist selbst die vorübergehende Bildung einer 
HüUe mit 19 Außenelektronen, wie sie im [Co{CN)ß]** doch vorhegen wurde, über- 
haupt nicht anzunehmen. 

§ 71. Beziehungen zwischen der Elektronenstruktur des Atoms vor und nach der 
komplexen Bindung. Wesentlich für Sidgwickb Theorie ist, daß bei Bildung gesättig- 
ter Molekül Valenz- Verbindungen eme Elektronensehale entsteht, deren Elektronen- 
zahl gleich der j enigen des Edelgases der auf das Zentralatom folgenden Pen ode ist 

Im einzelnen, soheint er seine Ansichten mit der Zeit modifiziert zu haben Anfangs®) brachte 
er die entstehenden Elektronenhullen m Beziehung zu der Eloktronenbesotzung dei Schalen 
nächst den Valenzelektronen, die nach Bohb. den folgenden Zahlen entspricht 

Quantenbahnen Ij 2^ 23 3, 83 83 4^ äj 43 4^ ög 5^ .'ig 

At -Nr. 

He 2 2 

Ne 10 2 4 4 

Ar 18 2 4 4 4 4 — 

Kr 36 24460644 

Xe 64 244606666 — 44 — 

Nt 86 244606888800644 

Chem. Ind 42, 316 (1923) - ®) Vgl hierzu auch Spiehs, Chem Ind 42, .634 (1!)23) 
— ®) J chem Soc. 123, 725 (1923), Trans Faraday Soc 10. 470 (1923) 
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Indem jedem Elektron dieser für die Eomplexbildung verantworthohen Bahn in den 
Molekulverbindungen em Elektronenpaar entsprechen soll (kovalente Anordnung), erkläre sioh 
BO die Eoordinationszahl 2 für den Wasserstoff, 4 für che Elemente der ersten kurzen Periode, 
6 für (hejemgen der zweiten kurzen sowie der ersten langen Penode, und sohheßlich 8 für die- 
jenigen der spateren Perioden^). Diese Eloordmationszahlen entsprechen aber vielfach gar nicht 
den wahren Tatsachen. So hat bereits das Element Lithium der ersten kurzen Periode ganz 
stabile Molekül verbmdungen mit sechs angelagerten Molekülen, auch das Aluminium zeigt m 
Verbindungen wie (AlEg)"' oder [Al(NH3)g]'‘* die Eoordmationszahl 6. Ferner bleibt bei den 
einwertigen Schwermetallen der spateren Perioden, wie Kupfer oder Silber, die Koordmations- 
zohl auf die Hoho 3 beschrankt, wofür naoh Sibowioes Theorie gar kerne Ursache wäre. 

Naoh dieser älteren Anschauung Sidqv^oes soll bei der Koordination eine Beziehtmg der 
Elektronen des omgelagerten Teils zu denjenigen der inneren Schale des Zentralatoms emtreten, 
derart, daß entweder Anlagerung unter Bildung emes Oktetts oder einer stärker besetzten 
Schale mit bis zwölf Elektronen stattffndet oder daß Elcktronenaustausoh stattgefunden hat. 

Diesen Elektronenaustausoh denkt sich SmowiOE z. B. bei der Einlagerung von Ammoniak 
oder Wasser ähnhoh demjemgen, der von Ammoniak imd Wasser zur Bildung der Ammonium- 
bzw. Oxoniumverbindungen führt, Stickstoff bzw. Sauerstoff geben ein Elektron an ein anderes 
Atom ab und werden vier- bzw. dreiwertig: 


H/' \ci 


+NH3 
>. 


rx“ ' 

H/ ^NHa 




01 - 


Es wird also hier die alte Theorie wieder aufgenommen, daß die Anlagerung dieser Noutral- 
teile mit einer Veränderung der Eloktrovalonz des Stickstoffs und Sauerstoffs Hand in Hand 
geht. Em Beweis dafür, daß die Anlagerung von Noutralteilon auf Grund emor Elektroiien- 
verschiebung erfolgt, wird von SiuowiCK ebensowenig erbracht wie von den früheren Forschem, 
welche Ammomakate imd Ammoniumsalze m engste Beziehung zu setzen wunsohtou. Die 
Einkleidung in das von dev BoHBSchon Theorie gogebeno Gewand gibt dieser Auffassung auch 
keine neue Stütze, bringt vielmehr eine Beiho weiterer Unklarheiten hinzu und sogar Wider- 
spruoho mit dom oxperimentellon Material; denn die wirkhoh beobaohtoton Koordmations- 
zahlon widersprochen oft der Besetzung -der Elektronenbahnon. 

Die effektive V alonz dos Zontralatoms, d. h. die Zahl der durch die angelagerten Molekulo 
ihm zugoführten Elektronen, glaubt Sidowiok in folgender Weise berechnen zu können. Jedes 
Ammoniak- oder Wassormolekul beteiligt sioh an der Kombination mit zwei Elektronen, einem, 
das die Bindung mit dom Zontralatom vermittelt, und einem andern, durch dessen tJbertritt 
der Stickstoff bzw. Sauerstoff vier- bzw. dreiwertig wird. Em koordmiortes Chloratom oder 
sonstiges em wertiges negatives Radikal fugt nur em Elektron hinzu, das dio Bindung ubei- 
nimmt®). Zuzuzähleii zur Valenz des Zentralatoms ist ferner die Zahl der positiven Ladungen, 


Vgl auch Sidowiok, J. chom. Soo. 1024, 1241, 2672. 

®) Auch naoh Whlo und Baudisoh, Nature 110, 806 (1026), brmgt jedes Molekül NH3, 
HjO, Cgüg und OC^NHola zwei Elektronen zum Zontralatom hmem, eines durch gemeinsame 
Bmdimg und eines durch gonzlicho Übeilirttgung, Äthylendiamm und Propylondiamm bnngen 
vier Elektronen hinem. Die omwortigen Radikale CN, NOg, CI, SCN usw. bringen em Elektron 
durch gomomsamo Bmdimg m den Komplex; stehen sie außerhalb desselben, so entfernen sie 
ein Elektion durch Übertragung; ähnlich entfernen SO3 und SO4 je zwei Elektronen. K und Na 
brmgen em Elektron durch übortiagung hmem CO deren zwei durch gememsohnftlioho Bm- 
dung, NO schließlich bei Eintntt m den Komplex deren drei, imd zwar eines durch Übertragung 
und zwei durch gomemsamo Verkettung — Daselbst und bei D. M. Bose, Nature 117, 84 (1920), 
auch über den Zusammenhang zwischen MagnetismusundElektronenzahl m Komplox- 
vorbindungon. 
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für den Fall, daß das Komplexion ein Kation istj abzuziehen ist die Zahl der Ladungen anio- 
msoher Komplemonen, z. B. • 

[Co(NOj)(NH 3 )s]Cl 3 2xö + l- 2 = 9 
[Pt(NHa)ClB]K 2 + ö + 1 =8 

[Pt(NH3)gCl]Cl 2 X 3 + 1 - 1 = 6 

Unter Berücksichtigung dieser Summen und der Zahl der lunenelektronen berechnet 
SiDGWiOK sodann die Zahl der Qesamtelektronen, die dann oft, aber durchaus nicht immer, 
der in einem Edelgase behndhchen entsprechen soll Es seien als Beispiel hierfür nur die Ver- 
hältnisse bei Acetylacetonaten angeführt Der Acetylacetonrest steuert zwei Elektronen 
für die Kovalenz bei, und eines auf Grund seines negativen Charakters, im gemzen also drei 
Es treten nun an verschiedene Elemente so viel Moleküle Aoetylaceton hmzu, wie aus den m 
der folgenden Tabelle befindhchen Indizes von A (Acetylaoetou) ersiehthch ist Es ergibt sich 
alsdann aus der Berechnung, daß hierdurch die Elektronensohalen zu Vierer-, Sechser- bzw 
Aohtersohalen aufgefuUt werden, imd zwar beim Beryllium und Bor bis zur Neonschale, bei den 
Elementen der späteren Perioden dann steigend bis zu stärker besetzten Schalen 
At.-Nr 


BeAo 4 -f- 2 X 3 

= 10 nämhch (2) (4,4) 

[BAjlX 6-I-2X3- 

1 = 10 

„ (2) (4,4) 

AlAg 13-1-3x3 

= 22 

„ (2) (4,4) (6,6) 

[SiAg]X 14-1-3x3 - 

1 = 22 

„ (2) (4,4) (6,6) 

[TiAjlX 22-1-3x3 - 

1 = 30 

,. (2) (4.4) (6,6) (4,4) 

ZrA^ 40-1-3x4 

= 62 

„ (2) (4,4) (6,6,6) (8,8) (4,4) 

CeA^ 68-1-3x4 

= 70 

(2) (4,4) (6,6,6) (6,6,6) (8.8) (4,4) 

ThA^ 90 -t- 3x4 

= 102 

„ (2) (4,4) (6,6,6) (8,8,8,8) (8,8) (6,6,6) (4,4) 


Überlegungen über die Anordnung der Elektronen im Smne Sidgwioks vgl, R. H Fowlee-^). 
Daselbst wird auch die Frage erörtert, warum es, außer Brom und Jod, stets Elemente der ersten 
beiden Penoden smd, die koordmativ an Metallkeme gebunden werden, warum die Zmkkom- 
plexe sieh dem System Sidgwioks nicht gut emfugen, warum schließhoh Komplexverbmdungen 
nut angebhch unvoUständigen Elektronenschalen bestehen Da die Antworten auf diese Fragen 
mcht befriedigend ausfallen, in Kurze aber meht wiederzugeben smd, so seien sie hier ubergangen. 
Vgl hierzu T M Lowrt®) - Zur Kntik der SiDGWiOKsohen Ausführungen vgl auch C R 
Buey®). — J D. Main Smith*) fuhrt eme Reihe theoretischer Emwande gegen Sidgwioks 
Theone an, sowie auch praktische Beispiele dafür, daß sie mit den effektiven Tatsachen vielfach 
m Widerspruch gerat®) 

Die zahlreiclien Ausnahmen von der Tatsache, daß durch Koordmation die 
Elektronen^ahl des nächst höheren Edelgases gebildet wird, geben Sidgwioks 
Theorie zweifellos etwas Unbefriedigendes J. A. V. Butler®) sucht daher eine 
andere Losung der Elektronenfrage in Koordinationsverbindungen darm, daß er 
die koordinationsbedingenden Elektronen der angelagerten Reste eme besondere 
Elektronenschale bilden laßt, m der sie alle m gleicher Weise gebunden sind 
Diese Schale soU sich zwischen der letzten gefüllten und den Valenzelektronen be- 
finden Es soll daher z. B. das Ion [Co(NH 3 )g]"‘ mcht, wie Sidgwick dies anmmmt, 
den Schalenaufbau (2, 8, 18, 8), entsprechend dem Krypton, zeigen, sondern, da 

^) Trans Faraday Soc 19, 46G (1923) — ~) TrtinB Faraday Soc 19, 480 (1923). — 
®) Trans. Faraday Soc 19, 480 (1923), — *) Ohem Ind. 42, 1073 (1923) - ®) Vgl. jedoch 
Sidgwioks Entgegnung* Chem Ind 42, 1203 (1923) — ®) Trans. Faraday Soc 21, 349 
(1926). 
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das Kobaltion selbst den Aufbau (2, 8, 14) besitzt, soll es die Struktur (2, 8, 14, 
12) haben, -worin die fettgedruckte Zahl die durch die NHg-Molekule beigetragenen 
Elektronen bedeutet. Einige Beispiele typischer Komplexe sind nach Butler ferner: 


Einfaches Ion 

Cr- .... (2, 8, 11) 

Fe*" (2, 8, 13) 

Mo"*' (2, 8, 18, 10) 

Ff* (2, 8, 18, 32, 14) 


Komplex 

[Cr(]m3)e]"* (2, 8, 11, 12) 

[Fe(en) 3 ]*** . . (2, 8, 13, 12) 

[Mo(CN)8]"" . . (92, 8, 18, 10, 16) 

[Pt(NH3)4]** . (2, 8, 18, 32, 14, 8) 


Die so entstehenden Bmdungen sind nicht „Kovalenz“-Bindungen, sondern 
Butler gibt ihnen den Namen „Koordination8“-Bmdungen. Die Tummnale „Ko- 
ordinations Valenz“ soll gleich der ElektronenzahJ sem, die sich in der äußersten 
Untergruppe vorfindet, und die nun durch die Koordmation verzweifacht -wird. 
Dies -wird besonders ersichtlich, wenn man nicht die BoHRSche Elektronenanord- 
nung, sondern die von Stoner^) und J. D. Main Smith^) zugrunde legt. 

Der Unterschied z-wischen Butlers und Sidu-vsticks Theorie besteht im wesent- 
lichen darin, daß Butler den Eintritt der Koordinations-Elektronen in em höhe- 
res Niveau annimmt als Sidgwiok. Aber auch Butlers Theorie steht in starkem 
Widerspruch mit zahlreichen tatsächlichen Einzelheiten ; vor allem damit, daß die 
Auffüllung der Elektronenzahl zur Edelgaszahl in Wahrheit durchaus nicht die 
Regel ist und daß die maximalen Koordmationszahlen mcht selten ganz andere 
sind, als sich nach der SiDOWiCK-BuTLERschen Theorie voraussehen läßt. J. D. 
Main Smith*) hat eine Reihe von Einwänden, speziell gegen Butler^), naher aus- 
geführt. Wenn die inneren Elektronenniveaus für die Koordination verantwortlich 
wären, so sollte Änderung der Hauptvalenz des Atoms kerne Änderung der Ko- 
ordinationszahl bedingen. Diese tritt aber dabei fast stets em; so hat zweiwertiges 
Platm die Koordmationszahl 4, -vierwertiges aber die Koordmationszahl 6. Weiter- 
hin berücksichtigen diese Theorien in keiner Weise das häufige A-uftreten un- 
gerader maximaler Koordmationszahlen, "wie es z, B. beim Titan, Zukon, Haf- 
nium, Niob, Tantal, Molybdän und Wolfram gefunden wud, deren maximale 
Koordmationszahl 7 ist. Weiterhin ist die von Butler bestrittene Moghchkeit, daß 
die koordination-bedingenden Elektronen im Molekül eme verschiedene Rolle 
spielen, nach Main Smith durchaus vorhanden, wie schon aus der verschiedenen 
Stabilität der Abbaustufen z B. eines Ammoniakates hervorgeht. Sodann laßt sich 
die Forderung Sidg-wickb und B-utlers, daß die Koordmation stets unter der 
Wirkung eines Elektronenpaares sich betätigt, nut den effektiven Ta-tsachen 
nicht m Einldang brmgen, wie Main Smith besonders für die Koordmation des 
Wasserstoffs zeigt. Vor allem aber kann sich nach Main Smith kerne neue Elek- 
tronenschale in einem Atom bilden, ehe nicht das Atom durch ElektronenauffuUung 
die Struktur des nächst höheren Edelgases erreicht hat. 

In einem -wichtigen Punkte schheßt sich jedoch Main Smith den Theorien 
SiDG-wiCKs und Butlers an, nämlich dann, daß er eine edelgasahnliche Elek- 


’-J PhiL Mag 48, 719 (1924) - „ChemLstry and Atomio Struotiire’' Benn 1924 - 
8) Trans Paraday Soc 21, 365 (1926) - ^) Dessen Replik- Trans. Paraday Soo 21, 358 
(1926). 
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tronen-Konfiguration der Komplexverbindungen für besonders stabil halt, 
also auch em gememscbaftbcbes Elektronengebaude für Zentralatom und koordi- 
nierte Reste für gegeben ansieht. In ■welcher Weise dies der Fall sein soll, geht aus 
seinen Anschauungen über die Struktur der gesättigten Komplexverbindungen des 
zweiwertigen Kupfers, Nickels und Palladiums^) hervor: 

Unter den Koordinationsverbindungen des zweiwertigen Kupfers spielen die- 
jemgen mit der Koordinationszahl 5 eine besonders große RoUe. Es hat nun das 
Kupferatom nach Maust Smith®) die Elektronenschalenstruktur 2, 224, 22 445, 000. 
Das nächst höhere Edelgas, Krypton, hat die Struktur 2, 224, 22446, 224 Ad- 
diert man an das Kupferatom eiue vierzahlige Koordinationsgruppe, wie etwa 
Äthylendiamin-bis-acetylaceton, so werden die äußersten Elektronenbahnen be- 
setzt, und zwar kann, da jede Zahligkeit der Addition von zwei Elektronen ent- 
spricht, das komplexe Ion nunmehr die Elektronenform 2, 224, 22446, 224 be- 
sitzen. Es unterscheidet sich dann vom Krypton nur dadurch, daß in der vor- 
letzten Elektronenschale ein Defizit von emem Elektron vorhanden ist. Dies De- 
fizit kann durch eine fünfte koordinativ gebundene G-ruppe gedeckt werden, die 
also nur ein Elektron beisteuert, was damit in Einklang stehen soU, daß sie auch 
leichter ■wieder abgespalten ■wird. 

Ähnliche Folgerungen ergeben sich für die Koordinationsverbindungen des zwei- 
wertigen Nickels und Palladiums: Diese Elemente zeigen hauptsächlich die 
Koordinationszahlen 4 und 6. Die Strukt.ur der BlektronenhüUe beim Nickel ist 
nach Maust Smith • 2, 224, 22 444, 000, Bei Besetzimg von 4 Koordmationsstellen 
wird sie 2, 224, 22444, 224. Nun ist aber die Struktur des Kryptons (s. oben) davon 
nur durch emen Mehrgehalt von zwei Elektronen in der vorletzten Schale verschie- 
den. Es können, m Analogie zum Kupfer, daher hier noch zwei Reste koordmiert 
werden, wenn jeder von diesen ein Elektron beisteuert. Diese beiden Reste smd 
dann schwacher gebunden als die ersten vier, die mit je 2 Elektronen eingetreten 
sind. — Analog liegen die Verhältnisse beim Palladium, nur hat dieses Element 
als drittinnerate Gruppe die Elektronen 22446 noch über den Gehalt des Nickels 
hinaus. Es wird dann durch Koordination mit sechs Resten zur Xenonschalc, 2, 
224, 22446, 22446, 224, aufgefüUt. 

Diese Theorie erklärt nicht, warum auch beim Kupfer Verbm düngen mit 
6 koordmierten Resten auftreten können, ferner, warum beim Zink die Verhält- 
nisse fast genau so Kegen ■wie beim Kupfer, obwohl das Zmkatom doch ein Elektron 
mehr enthalt. Daß die letztgebundenen Reste schwacher gebunden sind als die 
ersten, ist ja energetisch auch ohne die Annahme verständlich, daß bei ihnen die 
Bmdung nur durch ein Elektron vermittelt ■wird. Sind doch auch die ersten zwei 
Neutralteile stärker gebunden als der dritte und ■vierte, obwohl nach Main Smith 
in beiden Fallen Bmdung durch die gleiche Elektronenzahl anzunehmen ist. Weiter 
ist nur unter Zuhilfenahme neuer und nicht er'wiesener Hypothesen verständlich, 
warum die Koordinationsgrenze der Verbindungen des zweiwertigen Eisens, Ko- 
balts u. a. m, die gleiche ist wie die des Nickels, wenn die AuffuUung der Elek- 
tronenzahl auf die des nächsthöheren Edelgases der maßgebende Faktor sein soU. 

GhiBhrt T. Mobqan und J. D, Matn Smith, J chom. Soo. 129, 912, 2021 (1920) - 

J. Soo. ohem. Ind 48, 323 (1924). 
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Es sclieiiit vielmehr, daß alle elektromschen Erklärungen hier gezwungen sind, 
so gut sie sich auch bei Verbindungen von anderem T 3 ^us bewahren. Die räum- 
lichen Verhältnisse als grenzbedingend und die elektrischen oder magnetischen 
Felder als Energiequellen genügen dagegen wohl, um die vorhandenen Tatsachen 
zu deuten. 

Schheßlich smd hier die Untersuchungen von H. Lessheim, Jul. Meyer und 
K. Samuel^) anzuführen, welche sich in ähnlicher Bahn wie diejenigen von Main 
Smith bewegen, jedoch noch differenzierter sind, msofern sie die von Lessheim 
und Samuel supponierte Einteilung der Elektronen in Teiluntergruppen (vgl. 
S. 221) der Betrachtung zugrimde legen. Die Autoren kommen dabei zu dem Ee- 
sultat, daß für die Komplexbindung die äuß erste, voll aufgef ullte Teilunter- 
gruppe verantwortlich ist’und daß die Koordinationszahlen in Übereinstimmung 
mit der m dieser Teüuntergruppe befindlichen Elektronenzahl stehen. Sie schheßen 
dabei übrigens Koordinationsverbindungen wie Hydrate und wemger feste Am- 
momakate von ihren Betrachtungen aus, die sie auf in unkristallisiertem Zustande 
erhalthche Moleküle beschranken. Über die Bindungsart dieser Teiluntergruppen- 
Elektronen äußern sie sich nicht. Mit manchen ihrer Voraussetzungen wird man 
sich schwer emverstanden erklären können, wie z. B. mit derjemgen, daß im Kom- 
plex [BFJ' die Koordmationszahl des Bors zwei beträgt, weil das Fluor m Doppel- 
atomen vorhanden sei. Es scheint mcht unmöglich, daß die von ihnen beobachtete 
Überemstimmung von Koordinations- und Elektronenzahl nicht primärer Natur 
ist, sondern auf direkter Abhängigkeit dieser Zahlen voneinander beruht und daß 
ein dritter Faktor als gemeinsame Ursache für das Vorkommen der gleichen Zahlen 
bei Elektronen und koordinierten Teilen vorhegt, ohne daß die Elektronen selbst 
die Haftstellen sein müssen, an denen die koordinierten Teile sitzen. 

% 72. „GemlBoUte Doppelbindung“ bei Molekdlvalenz. E. B. E Pbidhaux®) glaubt sobließ- 
lioh m allen Koordinationsverbindungen gemischte Doppelbindungen im Sinne Lowetb (vgL 
S. 186) annehmen zu können. Auf Grund der angeblichen Tatsache, daß die Anwendung der 
Oktett-Theorie bei Annahme gemischter Doppelbmdungen die germgsten Schwierigkeiten mache, 
gibt er Eormeln für Nitrate, Carbonate, Schwefelsäure, MetaUammomake u a , die solche ge- 
mischten Doppelbmdungen enthalten Da sie aber nicht genügend begründet smd, so soll auf 
ihre nähere Darlegung verzichtet werden. 

Kerne dieser Theorien, die die Molekulvalenz durch Annahme bestimmter Elek- 
tronengebaude erklären, in denen die Elektronenmäntel der anlagernden und der 
angelagerten Teile inemander verwebt smd, vermag also voll zu befriedigen 

Theorien über die elektrodynamische sowie über die magnetische Natur 
der Molekulvalenz siehe S 324. 

1) Z. Phys. 48, 199 (1927), Z. anorg Ch 106, 263 (1927). - -) Chem Ind 44, 25 (1925) 
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Elftes Kapitel 

Die Natur der Molekülvalenz II 

Die Feldtheorie 

Es waren wahrscheinlich die großen Erfolge der Elektronentheone der Valenz, 
welche dazu verleiteten, jede Art von Valenz durch Elektronen Verschiebung oder 
-Verknüpfung erklären zu wollen. Daß jedoch auch ein Zusammenhalt von Materie- 
teilen bestehen kann, ohne daß bei dessen Lösimg eine wesentliche Umordnung 
der Elektronen an ihren Stammolekulen stattfinden muß, ist klar, wenn man über- 
haupt den Mateneteilen diskrete elektrische Eigenschalten zuerkennt Es scheint 
nun gerade für die Molekulvalenz charakteristisch, daß sie ohne tiefgreifende Sto- 
rung der Emzelwesen, an denen sie sich äußert, Platz greifen kann. Die mildeste 
Form der chemischen Änderung ist aber zweifellos diejenige, die die geringste Elek- 
tronenverschiebung bedingt Es sind vor allen Dingen die Ausfuhrungen J. J. 
Thomsons (vgl. S. 253), welche Ursache und Wirkung der Feldverknupfung 
von Molekülen in emer Weise darstellen, daß die Annahme des Eindringens von 
Elektronen in gememsame Hullen, die den ira vorigen Kapitel wiedergegebenen 
Theorien zugrunde hegt, bei Molekülbindung mcht nur unnötig, sondern geradezu 
unwahrscheinhch erscheinen laßt 

§ 78. Ältere Feldtheorien. Schon vor Thomson hat eme Reihe von Chemikern 
und Physikern die Ansicht vertreten, daß die MolekiÜbindung auf der elektrischen 
Anziehung von Kraftfeldern beruhe. Sie sind aber dem Gedanken noch nicht 
mit der gleichen logischen Scharfe wie Thomson nachgegangen. Bereits im Jahre 
1904 hat Lodge^) über die „Partialvalenzen“ Ansichten geäußert, die unsern heuti- 
gen durchaus nahestehen Als Sitz der Valenz betrachtet er Elektronen, die sich nach 
dem Gesetz des umgekehrten Quadrates der Entfernung beeinflussen und zwischen 
denen sich ein aus zahlreichen Linien bestehendes, gleichmäßig gebautes Kraft- 
feld hinzieht Bei Veremigung entgegengesetzter Ladungen laufen die Limen von 
einem zum andern Konstituenten und jede chemische Bindung stellt ein Bündel 
oder Feld solcher Linien dar. Bringt man jedoch Ladungen und andere Felder in 
die Nahe, so wenden sich eimge Kraftfaden oder -fuhler zu dem neuen Feld hin. 

Im Gegensatz hierzu sieht H Kauepmann®) den Sitz des Valenzfeldes im Elek- 
tron selber. Ein solches, das zwei Atome verkettet, äußert auch noch Kraftfeld- 
wirkung gegenüber emem dritten oder noch weiteren Atomen, im Sinne von' 

A- 

auf die es „Neben valenz“-Wirkung ausubt. Das Elektron selbst ist also hier der 
Kitt, der die Nebenvalenzbindung ermoghcht. 

Naher der heute noch zulässigen Auffassung kommt J. Stark®), indem er 
ganz allgemein die am Atomaußeren befindlichen Kraftfelder für eine Verkettung 

^) Nature 70, 176 - -) „Valenzlehre“ Stuttgart 1911. S. 634 — ®) Jb Rad 6, 124 
(1908); 6, 169 (1909) 
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der Atome verantwortlicli macht. Wenn auch seine speziellen Vorstellungen vom 
Bau des Atoms und Moleküls (vgl S. 86) heute nicht mehr haltbar sind, so ist 
es doch sein Verdienst, mit ganz besonderer Energie auf das unerläßliche Auftreten 
von Elraftfeldern an der Atom- bzw. Moleküloberfläche hingewiesen zu haben, 
die auch heute bei den höher entwickelten Kenntmssen noch immer und erst recht 
als vorhanden anzuerkennen sind. Wie nach Staeks Meinung die Kraftfelder am 
Molekulaußeren entstehen, ist S. 86 geschildert worden. Sind aber emmal an 
mehreren Orten Kraftfelder vorhanden, so bedarf es nur einer räumlichen Annähe- 
nmg, aber keiner neuen Elektronen mehr, um dieselben zu verketten. Wahrend 
die Hervorruiung von Elraftfeldern innerhalb eines Moleküls eine Folge der 
Einwirkung der Atome im Molekül aufeinander ist (der ,,innermolekularen“ Bin- 
dung), müssen diese Kraftfelder, einmal bestehend, auch mit denen anderer Mo- 
leküle in Beziehung treten (,, gruppierende“ Bindung), wodurch Aggregate mehrerer 
Moleküle gebildet werden Stask stellt sich vor, daß an einzelnen Teilen der Mo- 
leküloberfläche solche Kraftfelder sich besonders weit herauswolben („Valenz- 
haken“) und daß mit Hilfe solcher Stellen die Verkettung mehrerer Moleküle er- 
folgt. Diese Valenzhaken sind voneinander versehiedeu, so wie eben die Kraftfelder 
]a einen verschiedenen Bau haben können. Die Verschiedenheit kann von der 
Form, aber auch von der Art der Ladung abhangen, indem manche mehr nach 
der Seite ihrer negativen, andere mehr nach der Seite ihrer positiven Ladung nach 
außen gedrängt sind Die Valenzhaken zweier verschiedener Moleküle werden sich 
daher mcht unterschiedslos vereinigen, sondern nur dann erhebliche Verkürzung 
der Kraftlinien, also feste Bmdung ergeben, wenn sie zueinander passen. Daher 
wird mcht jedes Molekül jedes andere binden können, und es wird eme stetige Eeihe 
der Bindungsfestigkeit von Molekül Verbindungen vorliegen. Wenn auch die grup- 
pierende Bindung weniger fest ist als die innermolekulare, so wird es doch infolge 
dieses stetigen Überganges in der Haltbarkeit Verbindungen geben, in denen man mit 
gleichem Recht die eine wie die andere Bindungsart annehmen kann, z B. die Ver- 
bindungen des Ammoniaks mit Säuren. Man kann dem wohl noch hinzufügen, daß 
auch durch gruppierende Bindung em Hinüberziehen von Elektronen eines Atoms aus 
einem Molekül zu einem solchen im anderen Molekül stattfinden muß, wodurch 
der Unterschied zwischen den beiden Bmdungsarten noch mehr verschwindet. 

Auch die Beeinflussung der chemischen Eigenschaften eines Moleküls durch 
Komplexbindung, ,, gruppierende“ Bindung, ergibt sich als selbstverständliche Fol- 
gerung. Da diese Bindung durch die äußeren Kraftfelder erfolgt, welche dabei de- 
formiert werden, so wird als Ruckwirkung auch eme Deformation der innermoleku- 
laren Kraftfelder eintreten. In der Tat werden ja die Stabditatsverhaltmsse eines 
Moleküls durch Komplexbindung weitgehend verändert. Ein Einwand, den A,Wer- 
NER gegen die STARKsche Theorie erhebt, kann m diesem Sinne als erledigt gelten. 
Werner^) nimmt nämlich daran Anstoß, daß keine Loslosimg der koordmierten 
Radikale vom positiven Atom stattfinde, wenn sich das Elektron von ihm entfernt 
(was bei Umsetzungen des Anions eintritt), obwohl doch gerade die an die positi- 
ven Atomstellen hinstrahlenden Krafthnien des koordinierten Teiles die Neben- 


1) Z Elektrooh. 17 , 004 (1911) 



252 


Elftes Kapitel. Die Natur der Molekülvalenz II 


valenzbindungen darstellen. Aber es tritt ]a in der Tat bei Wechsel des Amons 
eine andere Bmdimgsintensitat des Neutralteils durch das Kation auf; wenn dieser 
mcht ganzbch vom Amon nutgerissen wird, so rührt dies daher, daß sich an Stelle 
des abgerissenen Anions em anderes setzt, das ja gleichfalls den Neutralted wieder 
beeinflußt. Auch bei der elektrolytischen Dissoziation kann der Neutralteil ruhig 
beim Kation beharren, weil statt der ursprünghchen Kraftfelder andere auftreten, 
die ihn gleichfalls bmden 

Nicht notwendig und sicher unrichtig ist dagegen die Folgerung Starks, daß 
die Zahl der Valenzhaken eines Moleküls (beim Wasser wie beim Ammomak be- 
stehen deren sechs) die Voraussetzung der Existenz der Koordinationszahl ist. 
Abgesehen davon, daß die Tatsachen dem widersprechen — denn weder Wasser 
noch A mm oniak zeigen die Koordmationszahl sechs — , kann man doch wohl an- 
nehmen, daß an emem sehr großen Teil der Molekuloberflache Valenzfelder heraus- 
quellen, deren jedes unter Umstanden sogar mehr als ein Fremdmolekul zu binden 
vermag, ob eme solche Bmdung stattfindet, wird wesenthch davon abhängen, ob die 
betreffende Zahl von Molekülen wirklich räumlich zur Beruhrimg kommen kann, 
also auch mit der ,, Bedeckungszahl“ (S 277) der Kernatome in Beziehung stehen. 

Wenn die Affinität eine im Sinne Werners (vgl. S. 65) vom Zentrum des 
Atoms ausgehende, nach allen Seiten gleichmäßig wirkende anziehende Kraft ist, 
so ist nicht einzusehen^), weshalb diese Kraft nach genau ganzzahhgen, bestimm- 
ten Verhaltnissön verbraucht werden soll. Man kann vielmehr annehmen, daß bei 
jeder Betätigung bestimmte Kraftreste unbetätigt bleiben, die bei jedem Atom, 
je nach der Natur der nut ihm verbundenen anderen Atome, verschiedene Werte 
annehmen und so zur Ausbildung von „Restfeldern“ Veranlassung geben Diese 
„Restfelder“ (nahezu identisch mit Kossels „Streufeldern“) können auch^) durch 
im Sinne von J Stark „gelockerte“ Valenzelektronen bedmgt werden, also von 
freien, nicht an bestimmte Atome gehefteten Kraftlimen, die von einzelnen Valenz- 
elektronen ausgehen. Diese Kraftlimen heften sich au die Atome der anderen Kom- 
ponenten der Molekulverbindung an, indem auch diese wieder Kraftlinien auf das 
erste Molekül zurucksenden. Die Bildung einer bestimmten Verbindimg findet 
dann statt, wenn die elektrischen Gegensätze em bestimmtes Maß überschreiten. 
Die Dichtigkeit der Restkraftfelder hangt von der speziellen Natur der Atome oder 
Atomgruppen ab, so daß diese Gruppen geradezu als Träger des Restkraftfeldes 
aufgefaßt werden können, und zum Teil für den polaren Charakter der Verbindung 
bestimmend sind. 

Die Feldtheorie der Neben valenz ist, man mochte sagen stillschweigend, von 
vielen Chemikern angenommen und benutzt worden, ohne daß sich dieselben über 
ihre Einzelheiten weitergehend Rechenschaft zu geben versuchten Nur in wenigen 
Fallen wurde sie etwas naher diskutiert. So betrachtet De Boissoudy®) die Molekul- 
valenz als hervorgerufen durch die gegenseitige Beeinflussung der Kraftrohren, die 
in den verschiedenen Molekülen liegen. Eine nähere Begründung gibt er mcht. Da 
er die Energie der Nebenvalenzbmdung als eine Restenergie nicht ganz ueutrali- 

1) R. Kbbmann, Die Eestfeldtheone der Valenz. Samml. ohem u ehern -techn Vortrage 
27, Heft2-6, ö7 (1924). - Vgl. R KsEMAmrundG Geassbb, Monatsh 37,723,701(1916). - 
®) Rev. g6n. sciencea pures appl. 32, 498 (1921) 
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sierter ionischer Bindungen ansieht, so ist ersichthch, daß er genaue Klarheit über den 
Gegenstand nicht besitzt. Eine Eestenergie istsie allerdings und von Kbemaitn', 
Weissenbergeb und anderen erfolgreich als solche behandelt, jedoch nicht solche, 
die em Bruchstück polarer Betätigung darsteUt. Worin sie besteht, wurde wohl am 
klarsten von J. J. Thomson gezeigt^), dessen ausführliche Abhandlung das wich- 
tigste Übergangsglied zu der Eeihe derjenigen Valenzbetrachtungen bildet, die auch 
unsern heutigen Anschauungen noch entsprechen. (Vgl auch S. 83, 92, 129.) 

§ 74. Thomsons Feldtheorie. Die Tatsache, daß bei jeder Valenzbetatigung, 
sei sie auch in erster Lmie auf Elektronenaustausch zurückzufdhren, elektrische 
Kraftfelder auftreten, und daß solche Kraftfelder auch im unverbundenen Atom 
vorhanden sein müssen und ihrerseits Valenzbetätigung her vorrufen können, wird 
hier als wesentliche Ursache der Verbindungsfahigkeit m den Vordergrund gescho- 
ben. Schon das Einzelatom ist ein Bipol (electncal doublet), da es positive und 
negative Bestandteile besitzt. Auch wenn die Betrage positiver und negativer 
Elektrizität im Atom gleich smd, so können sie sich in ihrer Wirkung nach außen 
doch mcht ganz aufhebÄn, weil sie an verschiedenen Stellen des Atoms lokalisiert 
smd. Es wird sich von ihnen aus ein Kraftfeld ausbreiten, welches das Atom nicht 
gleichförmig umgibt. Diese Kräfte werden sich mcht nur gegenüber solchen Atomen 
äußern, die im gleichen Molekül liegen, sondern auch gegenüber andern Molekülen 
und sie werden die Erschemungen der Oberflächenspannung, der Kohäsion, 
latenten V erdampfungs wärme imd der Harte fester Verbmdungen bedingen, 
die hier in enge Beziehungen zur Valenz gebracht werden. Diese Kräf*"" 
mcht nach jedem bebebigen Eadius des Atoms gleichartig wirken, soi 
dessen Orientierung abhangen, denn das wirksame Elektron befindet sic 
im Mittelpunkte des Atoms. Nur bei Benutzung eines Durchschmttswer 
man die Affinität des Atoms nach allen Seiten hm als gleichartig betrachten und die 
zwischen den Atomen einer Verbindung AB herrschende Kraft kann dann durch 
die Formel 0^ (p (r) wiedergegeben werden, worin G die charakteristischen Para- 
meter der beiden Atome und q) (r) eine Funktion der beiden Atomradien darstellt 
Die zwischen zwei Molekülen .dB und ÖD wirkende Kraft ist dann gleich (ö^ + 0^) 
{Go + G]))(p{r) zu setzen, worin nach Ausführungen, die bereits Southerland^) 
gegeben hat, 0 die elektrischen Momente der vier Atome darstellt und (p{r) pro- 
portional ist der umgekehrten vierten Potenz des Abstandes zwischen den Mole- 
külen AB und CD. Die Werte dieser elektrostatischen Momente smd von der 
Größenordnung und sie smd nach Southbrla.nd für die nichtmetallischen 
Elemente proportional dem Atomvolum, für die metallischen proportional dem 
Atomdurchmesser®) 

Die vom Molekül AB ausgeubte Kraft kann nur dann als das geometrische 
Mittel zwischen den Kräften seiner, selbst noch Bipole darstellenden Haupt- 
pole A und B aufgefaßt werden — Kräfte, die von Atom-Bipolen konstanten 
Momentes in A und B herruhren — , wenn A und B elektnsch neutral smd, 
d. h. wenn in keinem eine Elektrizitätsart über die andere im Überschuß ist. 

1) Phil Mag. (6) 27, 757 (1914) - Phü Mag. (5) 39, 1 (1896). 

®) Ähnliche Methoden zur Berechnung der Kräfte zwischen den Atomen vgl. anoh Enr- 
STETN, Ann. Phys (4), 613 (1901), Kleeman, Phil Mag. (6) 18, 491 (1909^) 
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Denn wenn etwa A einen ■Überschuß an positiver Elektrizität, B also den entspre- 
chenden an negativer hätte, so würde ein neuer Bipol mit den Polen A und B vor- 
hegen, dessen Ausdehnung imd daher Elraftaußerung vom Abstande zwischen den 
Atomen .4 und B abhängig ist. Das Kraftfeld ist eben mcht nur von den Einzel- 
atomen abhängig, sondern auch von der Art, wie diese im Molekül vereinigt sind. 
Demgemäß sind die chemischen Verbmdungen bezüglich weiterer "Valenzbetatigung 
in zwei Erlassen zu teilen : eme, deren Moleküle durch Ladungsausgleich elektrisch 
neutral sind, und eme andere, m der sie nach außen noch eine Ladung zeigen , solche, 
in denen das Molekül emen Bipol darstellt, werden zu weiterer Valenzbetatigung 
geeigneter sem als diejemgen, m denen der Bipol nur im Einzelatom hegt, und sie 
werden auch die Eigenschaften der Oberflächenspannung usw. in höherem Maße 
besitzen. Es läßt sich zeigen, daß die Moleküle 

I Ha Oa Na He Cl^ CO COa CSa CCl^ CflHe CH^ NaO 
zur ersten Klasse gehören, zur zweiten dagegen die Moleküle 
II HaO NHg SO, Ha CHgOH] CaH^OH CHaa CHag (schwacher Bipol). 

Em Molekül wird sem stärkstes Kraftfeld zwischen den Atomen, ein schwä- 
cheres m seiner Umgebunghaben; es wird im allgemeinen Valenz gegenüber einem 
emzelnen Eremdatom nicht betätigen, weil .das Atom wemg Ehrafthmen nach 
außen sendet, sondern seine beiden Pole im Innern tragt. Dagegen kann Valenz 
gegenüber anderen Molekülen bestehen, .besonders gegenüber solchen der obigen 
Gruppe II , weil diese ihre Bipolnatui infolge Streuimg des Kraftfeldes auch nach 
außen zeigen. So erklärt sich die Valenz von Molekül zu Molekül, wie sie z B. in 
Doppel- und komplexen Verbindungen auftritt. Solche Anlagerung muß dann auch 
im primären Molekül Kraftfeld Verschiebung hervorrufen, und hierdurch steigt die 
Moghchkeit weiterer polarer Betätigung der Emzelatome, die, wenn die angelager- 
ten Moleküle Lösungsmittel sind, zur elektrolytischen Dissoziation fuhren kann, 
jedoch auch wenn der feste Zustand erhalten bleibt, zu einer Umordnung der Atome 
(Reaktion) Veranlassung geben kann. Diese Eolgerung steht ja in bestem Einklang 
mit den beobachteten chemischen Tat8achen,.z. B der ,, Stärkung“ der Ionen diuch 
Komplexbüdimg (Abegg, S. 226). 

Valenzbetatigung zwischen zwei Molekülen A und B, führend zu emer Anlage- 
rungsverbindung AB, wird dann moghch sem, wenn die elektrischen Momente 
dieser Bipole, M und M', der trennenden Eiraft der Temperatur mindestens das 
Gegengewicht halten. Bezeichnet d die Entfermmg zwischen den Zentren der Bi- 
pole A imd B, so ist die Wirkung dieser Momente gleich 2 MM'Jd^ d ist von der 
Größenordnung 10~®cm und M, wie Oben ausgefuhxt, von derjemgen 10~^®. 
Daher ist 2 MM'jd^ von der Größenordnung 10~^^Erg. Kennt man die Momente 
der Streuungsfelder, so laßt sich berechnen, ob und bei welchen Temperaturen 
noch Valenzbetatigung eintreten kann 

Eur die relative Energie, mit der ein Molekül das erste, zweite, dritte usw. 
angelagerte Molekül zu binden vermag, ergibt sich folgendes. Es sei zunächst an- 
genommen, daß die Valenzbetatigung von A gegenüber einem Molekül B statt- 
hat, wie steht es dann mit derjenigen gegenüber einem zweiten Molekül von 
Natürlich beansprucht das erste Molekül, solange es allein ist, den kräftigsten Teil 
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des Streuungafeldes von Ä. Ein zweites 5-Molekül muß sich also mit emer schwä- 
cheren Stelle begnügen, wozu noch die Abstoßung durch das erste Molekül B tritt. 
Da aber Umlagerung des Feldes eintreten muß, so wird das erste B von seinem 
bevorzugten Platz verdrängt, d. h. in ÄB^ wird keines der beiden B so fest ge- 
bunden sein wie das B in AB. In einer Verbindung ÄB 2 wird die Bindung noch 
schwacher sein, m ÄB^ schheßHch wird sie durch die Temperaturenergie gelost 
werden können. Es ergibt sich hieraus der spater experimentell festgestellte Satz, 
daß die Bindungsenergie neugeketteter Moleküle mit der Zahl der schon vorhande- 
nen immer geringer wird. Auch eme Berechnung der ZerfaUstemperatuten wurde 
möghch sein, wenn man die Intensität der Elraftfelder kennt. Da übngens in einem 
Molekül (OjS) mehrere verschieden starke Kjaftfelder auftreten können, so wird 
auch hiervon die Bmdungsart und -gruppierung beeinflußt sein. Sind diese Felder 
S 3 anmetriach, so wird auch die Bindung nach B—aß—B symmetrisch sein. Smd a 
und ß gleich stark, so werden bei Zutritt von mehr B-Molekülen sich diese gleich- 
sam in syirrmetrischen Bündeln anlagem , sind sie aber ungleich stark, so ist die 
Valenzbetatigung unsymmetrisch. 

Bei größerer Entfernung zwischenB und aß kommt diese unsymmetrische Wir- 
kung weniger m Frage, die Anziehung geht gewissermaßen von einer Emheit aus 
und ist vom Produkt der Ladungen und der Entfernung abhängig. Bleibt aber B 
nahe bei aß, so muß die Anziehung durch a bzw. ß, auch bei gleicher Ladung 
derselben, von deren Radius abhangen, denn das klemere Kraftfeld wird inten- 
siver wirken. Hierdurch wird das Gesamtfeld von aß imsymmetrisch und B wird 
zur Anlagerung eines der beiden Atome bevorzugen, das eme der Atome kann also 
eventuell die Komplexverbindung bilden, das andere nicht. Symmetriemangel 
im Kraftfeld wird demnach durch Großenverschiedenheit der Atome 
bedingt. Für diese Theorie, die sich später glänzend bestätigt hat (vgl S. 281), 
fuhrt Thomson die Tatsache an, daß die Metalle großen Atomvolumens im all- 
gemeinen leichter Ionen bilden als diejenigen klemen Volumens, weil sie ihre 
Außenelektronen infolge der größeren Entfernung vom Kern wemger festhalten; 
ferner die Tatsache, daß die Elemente klemsten Atomvolumens zur Komplex- 
bildung besonders befähigt smd. 

Auch Symmetnemangel im anzulagernden Molekül B muß die Art der An- 
lagerung beeinfluBsen , uberTviegt nach außen hin das negative Ende des Kraftfeldes 
von B, so wird es das positive Ende von Ä aufsuchen, und wenn sich z. B. Wasser 
an emen bestimmten Pol eines anderen Moleküls anlagert, so können darum andere 
„Neutraltelle“ sehr wohl den entgegengesetzten Pol aufsuchen. Am leichtesten wird 
sich solche Anlagerung zweier Moleküle anemander vollziehen, wenn beide nach 
außen hm Kraftfelder besitzen, es ist aber auch sehr wohl denkbar, daß eme der- 
artige Kraftfeldstruktur schon bei einem Molekül zur Anlagerung genügt, denn 
es wird, wie oben erwähnt, das zweite zur Entwicklung eines vorher nicht vorhan- 
denen Außenfeldes veranlassen, wenn es in seine Nahe gerat. 

Mag man diese Ausfuhrungen Thomsonb für richtig oder falsch halten — die 
ganzhche Ignorierimg, welche ihnen (wie übrigens fast in gleicher Weise den S. 83, 
92, 129 wiedergegebenen über die Hauptvalenz) von chemischer Seite widerfahren 
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istj ist keinesfalls gerechtfertigt. Wollte man sie nicht anerkennen, so hatte man sie 
anfechten müssen. Statt dessen wurden phantastische Kombinationen über die Elek- 
tronengruppierung in Molekülverbindungen gemacht, wie sie im vorigen Kapitel 
geschildert wurden, ohne daß man es für der Muhe wert hielt, die Grunde anzu- 
geben, welche etwa die allgemeine Annahme der TnoMSONschen Auffassung als 
untunlich erscheinen ließ 

Neuerdings hat sich J. J. Thomson^) nochmals mit Entschiedenheit zugunsten 
der Kraftfeldtheorie und gegen die Übertragung von Einzelelektronen beim 
Aufbau der Koordinations- und Molekulverbinduugen ausgesprochen, indem er in 
fast populärer Weise seine Ansicht darlegt Gewiß ist es richtig, daß z. B ein 
Calciumatom nicht mehr als zwei Chloratome ne- 
gativ aufladen kann, aber dies besagt nicht, daß ein 
doppelt geladenes Calciumatom nicht doch mehr als 
zwei Chlor atome infolge seiner Anziehungskraft in sta- 
bilem Gleichgewicht festhalten kann. Man muß wohl 
unterscheiden zwischen der maximalen positiven La- 
dungszahl, die das Atom erwerben kann, und der maxi- 
malen Zahl negativer Systeme, die es im Besitz seiner 
maximalen Ladung um sich herum zu versammeln 
vermag. Es laßt sich auch durch Rechnung zeigen, 
daß die letztere die Ladungszahl übersteigen kann. Wenn 
auch das Calciumatom selbst höchstens zwei Chloratome 
laden kann, so kann es doch aucji noch ein drittes im 
Bereich seiner elektrostatischen Anziehung halten, wenn 
dies dritte durch einen anderen Einfluß elektrisch auf- 

+ 

geladen ist Es kann so em System CaClClCl entstehen, 
das naturhch eine negative Ladung zeigt und nicht frei existieren kann, jedoch bei 
der Elektrolyse oder in geladenen Gasen nachweisbar ist Es können auch elektrisch 
neutrale Verbindungen auftreten, in denen das Calcium von mehr als zwei Syste- 
men umgeben ist. Denkt man sich ein Molekül von erhebhchem elektrischem Mo- 
ment in die Nahe des Calciumchlorides gebracht, z. B. em Wassermolelcul, so wird 
sich dessen negatives Ende dem Calciumatom zuwenden, wahrend sein positives 
sich von ihm abwendet, wie Figur 81 zeigt 

Das Gesamtsystem ist elektrisch neutral und kann unter normalen Bedingungen 
frei existieren Es wird durch Kräfte vom gleichen Typus zusammengehalten, wie 
sie im CaClo-Molekul vorhanden sind 

Auch m Thomsons Theorie spielt die Elektronenanordnung der Neutralteile um 
das Zentralatom insofern eine Rolle, als er annimmt, daß die dem Zentralatom zu- 
gewendeten Elektronen ihrerseits Achterschalen um dasselbe büden. Die Elraft- 
felder haben also eine richtende Wirkung auf die Elektronen im einzelnen, mcht 
nur auf die gesamten Gegenkraftfelder. Es wurde dies allerdings dazu fuhren, be- 
stimmten unter sonst gleichartigen Elektronen eine besondere Rolle zuzuerteilen, 
was vielleicht mcht unbedenklich ist 

J. Eranldin Inst 195, 770 (1923) 
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durch ein Salzmolekul nach 
Thomson 


§76. J'eldtheone der Komplexrerbindungen. 


257 


§ 76. Feldtheorie der Eomplexyerblndungen. Auch in W. Kossbl^) findet die 
Feldtheorie der Molekiilverbindungen einen Vertreter, wenn auch nach anderer 
Richtung hin als der TnoMSONschen. Kossel, der ja sehr energisch die WBKNEÄsche 
These verficht, daß die vom Atom ausgehende Kraft als dessen Gesamtheit an- 
gehörig und nicht nach speziellen Teilen orientiert gedacht werden darf (vgl. S. 100), 
uberträgt dies auch auf Atomaggregate. Graphisch läßt sich z. B. die Konstitution 
komplexer Verbindungen nach Kossel wie folgt ausdrticken : 



Der gestrichelte Kreis bedeutet, daß das in ihm Befindliche als zusammen- 
hängendes Ganzes betrachtet werden muß. Hierdurch wird m der Schreibweise 
der Unterschied zwischen emwertigen und mehrwertigen angelagerten Atomen auf- 
gehoben; ob es im EüaPtClg einwertige Ohloratome, oder im K^SO^ zweiwertige 
Sauerstofiatome sind, die an den Kern gelagert sind, das macht für den G^amtbau 
keinen Unterschied, und während m den alten Strukturformeln, in welchen die 
Valenzen durch Striche, d h. an das Atom lokalisierte Einzelkräfte, wiedergegeben 
werden, die Frage der Bmdung häufig zweifelhaft ist (z. B. an welche der vier 0- 
Atome sind iu der Schwefelsäure die H-Atome gebunden?), so besteht hier kerne 
Mögbchkeit verschiedenartiger Auslegung. Alle H-Atome gehören zu allen 0- 
Atomen gemeinsam. — Dazu ist allerdmgs zu bemerken, daß die KossELsche For- 
mulierung eben auf Feinheiten des Atombaues gar nicht eingehen will, bei stär- 
kerer Verwischung der Feinheiten erscheint dann natürlich leichter alles zutrefiend. 

Bei Kossel findet übrigens die Feldbeziehung der Atome zueinander eme Aus- 
dehnung, die kaum noch übertroffen werden kann. Im Ammonium sieht er, sicher- 
lich mit voUem Recht, alle vier Wasserstoffatome als gleichwertig an, unabhängig 
davon, ob sie aus dem Bruchstück ,, Ammoniak“ stammen oder unter gleichzeitiger 
Aufladung aus einem aufgenommenen Saure-Ion. Auch der Säurerest soll allen 
vier Wasserstoffatomen gegenüber die gleiche Rolle spielen. Die ,,lTebenvalenz“ 
hat also mit der Ergänzung des Elektronenringes auf dessen Hochstzahl nichts 
Zutun, sie wird durch die elektrostatische Anziehung des Moleküls im ganzen 
bedingt, findet aber dennoch eine Begrenzung, wohl durch die Lagerungsmoghch- 
keit in der ,, ersten Sphäre“. Die ,, Wertigkeit“ des in Nebenvalenzbindung an- 
gelagerten Moleküls spielt bei dieser Begrenzung keine RoUe, wenigstens keine an 
sich ausschlaggebende. Smd gleichartige Atome teils durch Haupt-, teils durch 
Heben valenzbmdung des gleichen Atoms gebunden, wie die Wasserstoff atome durch 


1) Abu Phys. (4) 49, 230 (1916). 
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den Stickstofi des ■ Amm oniums, so können sie gleictwolü im fertigen Komplex 
gleickwertig dastelien, wie eben fin den WasaerstofE im Ammoniumkomplex 
gezeigt. 

In Verbindungen, wie [PtClJKa z. B., besitzen sämtliche Cl-Atome den gleichen 
Charakter, sie sind ganz gleich an das Pt gebunden und zu diesem auch volüg 
symmetrisch. Sobald Haupt- und Nebenvalenzen pimriftl nebeneinander fungieren, 
besteht kein Unterschied mehr in ihrer Punktion, ,,so daß jede Hypothese, die 
emen Unterschied der Kraftarten annimmt, in Schwierigkeiten gerat“. Obgleich im 
Komplex [PtClj]" das Pt- Atom nur vier Elektronen an vier Chloratome abgegeben 
hat, gesellen sich ihm doch noch zwei weitere hinzu, die den früheren gleichberechtigt 
werden, durch die nun aber der ganze Komplex zwei negative Ladungen erhalt, 
mit denen er die K- Atome bindet. Es sind in den komplexen Ionen also keine 
,,Valenz8teUen“ mit Elektronen ,, abgesättigt“, die über die Hauptvalenz hmzu- 
tretenden Cl-Atome vermögen vielmehr, gerade weil sie m der Verbindung mit 
Kalium schon polar sind, sich dem vierwertig aufgeladenen Platm zu nähern Diese 
Anschauung läßt sich leicht auf Komplexbüdner aller Wertigkeitsstufen ausdehnen. 

Interessant sind die VorsteUimgen, die sich Kossbl über die Starke des Valenz- 
feldes an verschiedenen Stellen der komplexen Verbmdung macht. Es hegt im 
Charakter einer solchen dissoziierbaren Verbindung, daß die Valenzfelder in ihr 
verschiedene Stärke besitzen. Im Ammoniumchlorid z. B., wo der Stickstoff und 
das Chlor negative Bestandteile büden, wahrend die äußere Neutralität durch den 
positiven Wasserstofi wiederhergestellt wird, ist das Valenzfeld des Stickstoffs 
stärker als das des Chlors. Seine elektrostatische Überlegenheit rührt erstens von 
der höheren Aufladung (höheren Valenzzahl) her, zweitens von seinem germgeren 
Radius (kleineren Volumen). Wahrend Stickstoff wie Chlor um den Wasserstoff 
,,konkurneTen“, der seinerseits „strittig“ ist, entsteht doch durch die größere 
Stärke des Stickstoffs das Ion NH^. Ganz allgemein ist das Kernatom des Kom- 
plexes also das ,, stärkere“ der konkurrierenden, es ist, gleiche Wertigkeit voraus- 
gesetzt, dasjenige von kleinerem Radius und, gleichen Radius vorausgesetzt, 
dasjemge von höherer Wertigkeit. Die hieraus zu ziehenden Polgerungen über 
die Existenzfähigkeit von Komplexen im speziellen vgl S 282 

Auch nacli Ralph R. Wtokoot^) entstehen Molekularkomplexe duioh Wirkung der 
Kraftfelder ihrer Komponenten aufeinander, sei es, daß die Komponenten aus neutralen Mole- 
külen bestehen, sei es, daß eme derselben ein Ion ist. Ein Molekül, das Neutralteil emes kom- 
plexen Ions werden will, muß erstens starke Streufelder besitzen, zweitens muß es selbst geimge 
Neigung zur elektrolytisohen Dissoziation haben Es muß seinen Eigenschaften nach daher 
zwischen den S. 161 als „molekulbildende“ und als „polare“ bezeichneten Verbindungen hegen. 
Am Beispiel des Silbercyanids zeigt Wtokobt die Eigenschaften, die ein solcher Neutralteil 
besitzen soll. 

In Valenz Verbindungen wie Magnetit, Pe’Ee 2 O 4 , sowie im Diamant, Carborundum, 
vielen Oxyden und Sulfiden smd die Einzelbestandteile nicht wesenthch durch ihren elek- 
tnschen Charakter verschieden. Hier sind infolgedessen kerne ausgesprochen m sich geschlos- 
senen Gruppen vorhanden, sondern, der Kristall hält mit Hilfe der Kraftfelder zusammen, 
BO daß er als ein emzige^ chemisches Individuum erschemt 


Pr Acad. Washmgton 0 , 565 (1919). 
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§ 76. Versuch einer befriedigenden Deutung verschiedener Eomplextypen im 
Lichte der Feldtheorie der Molehülvalenz. Die Feldtheorie der MolektilvalenZj an- 
gewendet auf die Struktur der Komplezverbindungen, scheint mir zu folgender 
Auffassung der „Komplex“- und „Nehenvalenzverhindungen“ zu führen, 
die sich zwar an die älteren Theorien anlehnt, aber doch wohl zum ersten Male eme 
glaubhafte und leidlich erschöpfende Erklärung für die Natur aller Arten dieser 
Verbindungen zu hefem vermag. 

Wir denken uns in einer Verbindung wie [Me(H20)JE.y das Zentralatom, Me, 
etwa in ionisierter Form, in der äußeren Hülle von seinem Elektronenoktett um- 
kleidet. Selbstverständlich sind dessen Elektronen nicht ruhend anzunehmen, son- 
dern in der bekannten Bewegung, doch können die Wirkungsnuttelpunkte ihrer 
Bahnen als besonders ausgezeichnete Energiestellen besonders m Betracht gezogen 
werden und in ihnen mag etwa je eine Oktett ecke gesehen werden. An diesen Ecken 
tritt demnach die negative Wirkung der Atomteile besonders hervor; an den 
Mittelpunkten der Wüxfelflächen der Oktetts ist diese negative Wirkung am 
schwächsten Vielleicht ist sie hier unter dem Einfluß des Atomkerns geradezu zu 
einer positiven geworden Jedenfalls ist das Atom von Kraftfeldern umgehen, die 
sechs stärkst positive Pole, entsprechend der Mittelpunktslage der sechs Würfel- 
flächen, besitzen. Diese Anschauungen können natürlich vom Oktett auf jede 
andere Elektronenanordnung übertragen werden. Die gewiß oft vorkommende 
Oktett anordnung wird im folgenden nur als Paradigma behandelt. 

Tritt nun ein Molekül, wie HgO oder NHg, das einen Bipol darsteUt (und sehr 
zahlreiche Moleküle smd ja Bipole), an das Zentralatom, so werden seiue nega- 
tiven Pole, hier also Sauerstoff bzw. Stickstofl, von den sechs Würfelflächenmittel- 
punkten angezogen. Sie lagern sich in der Stellung von Oktaederecken um das 
Zentralatom. Es erklärt sich so die Koordinationszahl sechs, oder, wenn das 
Zentralatom ein Tetraeder bildet, die Koordmationszahl vier. Die Koordmations- 
zahl sechs kann nicht überschritten werden, wenn die sechs Neutralteile das 
Zentralatom bereits vöUig umhüllen (vgl. Kap. XII) , lassen sie dagegen genügend 
Platz für den Zutritt weiterer Neutralteile, so können sich auch deren mehr als 
sechs um das Zentralatom herum gruppieren, da ja die Kraftfelder nicht nur an den 
Wurfelflachenmittelpunkten positiv sind. Wird der Platz an der Wurfelflache groß 
genug zur Aufnahme von je zwei Neutraltellen, so schlägt die Koordinationszahl 6 
in die Koordinationszahl 12 um. 

Ist die thennisohe Sohwingungsenergie der angelagerten Neutralteile groß, so werden sie 
die Anziehung der positiven Kraftfelder uberwinden und teilweise oder ganz abdissozneren. 
Dissozuert nun ein Ted von ihnen fort, so werden die.zuriiokbleibenden nut ihren negative Pole 
büdenden Haftatomen die positive Wirkung des Zentralatoms besonders stark auf sich kon- 
zentrieren. Es wird nun luoht nur em Sechstel des positiven Kraftfeldes ]edem negativen Haft- 
ted zur Verfügung stehen, sondern die frei gewordenen Sechstel werden den noch besetzten 
Haftstellen poch Energie zuwenden, die allerdmgs germger ist als bei ihrer gupstigsten Aus- 
wirkung, da sie den neuen Wirkungsstellen ferner hegen. 

In den bisher gedachten Verbmdungen waren die eingelagerten Moleküle ,,Neu- 
tralteile“. Wir gehen nun zu Verbmdungen vom Typus des [AlFgjNag über, wo die 
nut dem Zentralatom verbundenen Reste geladen sind [F]'. Die Verhältnisse sind 
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dennoch, ganz die gleicten. Das Alunainiumatona ist von dem Elektronenoktett um- 
geben, das es schon bei Bildung der Verbindung AlEg gewinnen würde. Dies Oktett 
bat sechs Wiirf eiflächen, die positivierte Mittelpunkte haben. Drei von ihnen ziehen 
elektrostatisch die drei Eluoratome an, die zu dem Molekül AlEg gehören. Drei 
weitere smd elektrostatisch unbefriedigt und können daher irgendwelche anderen 
drei negativen Ionen, z. B. die Eluorionen aus drei NaE-Molekülen, anziehen. Es 
handelt sich hier also ebenso nur um eine elektrostatische Anziehung durch die 
positivsten Teile des Al-Atoms, wie vorhin beim NHg oder HgO durch diejenigen 
des Me-Atoms. Auch hier wird wieder bei Oktettform die Oktaederanordnung der 
E-Ionen in Erscheinung treten Damit hier genügend Eluorionen zur Verfügung 
stehen, müssen natürhch noch Natriumionen auftreten, die von denjenigen Natnum- 
fluoridmolekülen stammen, deren Eluorionen für die Anlagerung beansprucht 
werden. Es macht jedoch eigentlich keinen Unterschied, ob es, wie in der ersten 
Edasse, Neutralteile smd, die von den positiven Atomflachen (mit Hüfe ihrer 
negativen Pole) angezogen werden, oder, wie in dieser Edasse, negative Ionen. Die 
Verschiedenheit besteht nur darin, daß, wenn negative Ionen angezogen werden, 
irgendwo die entsprechenden positiven bleiben müssen, z B in der äußeren Sphäre. 
Auch der Kern kann als positiver (Gegensatz der negativen angezogenen Ionen dabei 
fungieren. Wesentlich ist nur, daß er ein abgeschlossenes Oktett erwirbt, dessen 
sechs Flachen als positive Haftstellen wirken können (oder em Quartett, dessen 
vier Tetraederfläohen ebenfalls als Haftflächen wirken). 

Es besteht hiernach in Verbindungen wie [AlEgjNag sehr wohl em Unterschied 
zwischen Haupt- und Nebenvalenz Alle Atome betätigen nämlich Hauptvalenz, 
mdem sie Elektronen abgegeben oder auf genommen haben, wodurch sie Edelgas- 
struktur erwarben. Außerdem betätigen nachher das Aluminiumatom und die 
Eluoratome Nebenvalenz, indem ersteres mit seinen positiveren Haftstellen die 
negativen Eluorionen elektrostatisch anzieht und zu dem geometrisch ausgeglichen- 
sten Körper um sich herum lagert. 

Wir gehen nunmehr zu Verbmdungen über, die, wie [MeCl3(H20)3], sowohl 
Neutraltelle, wie negative Atome um sich herum versammelt haben. Ein Unter- 
schied m der Wirkung der Nebenvalenz der emgelagerten Teile besteht nicht. So- 
wohl die HgO-Moleküle, wie die Gl'-Ionen werden elektrostatisch von den Elächen- 
mittelpunkten des Me-Oktetts festgehalten Wenn beim Übergang in der Eeihe : 

[MeCyKg [MeC!lg(H20)]E:2 [MeCl4(H20)2]K [MeCl3(HgO)3] [MeCl 2 (H 30 )JCl 

- [MeCl(H20)3]Cl2 [Me(H20)e]Cl3 

die Chloratome schrittweise durch die Wassermoleküle verdrängt werden, wobei 
die in den ersten Gliedern nicht ionisationsfähigen m den späteren fortschreitend 
ionisierbar werden, so rührt das daher, daß bei der Konkurrenz von CE und HgO 
um das Zentralatom mit fortschreitender Einwirkung des Wassers das letztere in 
bezug auf die Eeldanziehung die Oberhand gewinnt und das CI' von dem Me wegdrangt 
Sobald dies nun nicht mehr durch die Nebenvalenz festgehalten wird, zeigt es seme 
loneneigenschaften. Man konnte ein Ion [MeClg]"' als emen inneren Komplex 
betrachten, insofern die Cl-Atome wohl durch Elektronenübemahme von dem 
Me-Atom zu vollen Oktetts ausgebaut smd, jedoch dennoch von diesem nicht los- 
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gelassen werden, nicht zu freien Ionen werden können, weil gleichzeitig die Flächen- 
nuttelpunkte der Me-Oktetts diese negativen Cl-Atome festhalten. Erst wenn den 
Flächenmittelpunkten durch Darreichung von z. B. HgO-Molekülen ein Ersatz für 
das CI- Atom (Ion) geboten ist, so wird dieses frei, und zwar in der gleichen Form, in 
der es vorher am Me befestigt war, nämlich als Ion. Das gebundene Ion, das sich 
nicht zu erkennen geben konnte, ist so zu einem freien Ion geworden. 

Das in erster Linie in Erscheinung Tretende ist hier also die Molekülbindung 
Erst wenn diese gelöst ist, kann die polare Natur der Emzelteile zur Beobachtung 
gelangen. Im Gegensatz zu früheren Anschauungen wird also hier ausgesprochen, 
daß beim Austritt eines Cl-Atoms aus dem Kern dies nicht etwa Ladung erwirbt, 
es hat diese vielmehr schon vorher besessen, jedoch nicht zeigen können. Es hat 
seine ,, Hauptvalenz“ innerhalb des Komplexes ebenso betätigt, mdem es zum 
Oktett aufgebaut war, wie nach seiner Ablösung Der Wertigkeitswechsel des Kom- 
plexes bei Austritt dieser Chloratome ist daher ganz selbstverständlich. 

Daß selbst die Edelgase, wie bekannt, Hydrate bilden können, ist nun nicht 
mehr überraschend Tragen sie doch vollendete Oktetts, die ebenso wie diejenigen 
der Ionen an den Mittelpunkten ihrer Flächen positiver sein müssen als an den 
Eckpunkten. Oktettflachen werden nur in dem Maße, wie sie bereits durch andere 
Atome oder Streufelder verdeckt werden, zur Anlagerung von Neutralteilen un- 
fähig werden. Deshalb sind z B die organischen Molekulverbmdungen nur aus 
ziemlich niedrigen Komponentenzahlen, z B. 1:1, 1:2 oder 2:3 zusammengesetzt 
Wenn sich von einem Atom oder Atompaar emes Benzolringes ein Kraftfeld nach 
außen wölbt, so ist es nicht allseitig frei ausgebildet, wie bei emem emfachen Atom- 
oktett Es fehlt der Platz für die ringsherum erfolgende Anlagerung, die Ausbildung 
der Valenz Verbindung ist sterisch gehindert. 

Daß auch sonst sterische Eigenschaften der auf Feldvalenz beruhenden Molekül- 
verbindungen wirklich mit der speziellen Natur der Feldvalenz in bestem Emklang 
stehen, dafür nur ein Beispiel. Es hat sich in letzter Zeit em Streit erhoben^), wie 
es möglich sei, daß Komplexverbindungen, wie (PtX 2 T 2 )R 2 > Isomeren Vor- 

kommen können. Weener hatte diese Tatsache dadurch erklärt, daß er die Lage- 
rung der eingelagerten Teile durch die Raumdarstellung 



Fig. 85 a. cia-Porm Pig* 85 b. trans-Porm 


in cis- und trans-Form deutete Nun ist aber für vier frei bewegliche Teile die 
natürhche Lagerungsform diejenige in Tetraederecken, und auf diesen wäre eine 
solche Isomerie nicht denkbar. Die obigen Vorstellungen der Feldvalenz zeigen 
nun, daß die Lagerung nicht in Tetraederecken erfolgen kann, sondern flächig 
erfolgen muß Denken wir uns nämlich von den sechs Wurfelflachen des Oktetts, 

1) Vgl Reihlen, Arm 447, 211 (1926), GararBEKa, Z. anorg. Ch. 157, 209 (1926); 
Hantzsch, Ber 60, 2761 (1926) u. a m 
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deren Mitten ja die angelagerten Teile in Oktaederstellung "binden, zwei aua- 
gesclialtet, so werden dies natürlicb. gegenüberliegende sein. Andernfalls wäre 
die Symmetrie der Ejaftlimen gröbboli verletzt. Es verbleiben dann aber die vier 
Fläcbenmittelpiinkte des Oktetts als tätig, die auf einem Umfang des Würfels, 
also flächig zuemander liegen. Eine Oktaederstellung der Radikale kommt gar 
nicht in Erage 

Da alle Atome Streufelder besitzen, so sollten sie eigentlich auch alle zur Bil- 
dung von Molekillverbindungen befähigt sein. Daß dies nicht in Erscheinung tritt, 
liegt daran, daß viele Streufelder nur schwach sind und daß die thermischen 
Schwingungen ihre verbindungsbildende Wirkung auf heben. Der positive Pol der 
Oktettflache muß natürlich um so wirksamer sein, je näher der Atomkern liegt, 
d. h. bei kleinen Atomen; ferner je stärker die positive Aufladung ist, d. h. bei 
Metallen, ]e höher die Valenzstufe ist. Beides entspricht, wie im nächsten Abschnitt 
gezeigt werden wird, durchaus den Beobachtungen. 

So wird also die WERNUBsche Forderung, daß em Unterschied zwischen Haupt- 
und Nebenvalenzen nicht besteht, insofern erfüllt, als die im Komplex mittels 
Hauptvalenzen gebundenen Teile stets auch mittels Nebenvalenz gebunden smd 
Alleinige Hauptvalenzbindung im Komplex gibt es nicht, alles ist dort durch die 
gleiche Valenzart, die Molekülvalenz, gebunden Außerdem tritt aber an Atomen 
oder Radikalen noch Elektronentausch, Hauptvalenz, auf. Die Bmdung durch 
Molekulvalenz erfordert räumüche Gleichstellung der gebundenen Teile, die sich 
ja aus Werners Forschungen wirklich ergeben hat Tritt aber irgendwo Haupt- 
valenz (polare Valenz) ohne Molekülvalenz auf, so ist auch die räumliche Gleich- 
artigkeit mcht erforderlich, solche Hauptvalenzbindungen können sich sehr wohl 
von denen unterscheiden, die auch Molekülvalenz enthalten. 

Diese Auffassung der Nebenvalenz und der Komplexbildung erschemt so ein- 
fach und steht mit allen Tatsachen m so guter Übereinstimmung, daß man sich 
fragen muß, warum sie nicht längst erkannt wurde. In einzelnen Teilen ist sie ja 
durchaus altes Erkenntnisgut. Anderes ist in halber Erkenntnis von früheren Che- 
mikern geäußert worden. So wäre hier eine Abhandlung von Rajendralal Db^) 
anzuführen, der die Ursache der nichtpolaren Bmdung m der Anziehung durch 
den Atomkern sieht. Man kann das für die nichtpolare Bindung zwar nicht ver- 
allgemeinern, wohl aber cum grano salis für diejenige Art derselben, die wir als 
Molekülbindung ansprechen. De, welcher die Wichtigkeit der TnoMSONschen 
Theorie richtig einschätzt, sieht die Ursache der in Komplexen auftretenden Va- 
lenzen in der elektrostatischen Anziehung durch das positive Atom, welches den 
Komplexkem bildet Es ist ihm bezeichnend, daß positive Radikale, wie NH^, sehr 
selten in Komplexkerne eintreten, dagegen negative, wie CI oder NOg, leicht, ebenso 
auch neutrale, wie NHg oder HgO. In diesem Sinne sind auch die NOg- und NHg- 
Radikale des Kobaltkomplexes 


engCc 


NNO,--' 


Co eng 


X4 


analog, sie spielen innerhalb des Komplexes die gleichen Rollen. Aber die 


1) J. ehern Soo. 116, 127 (1919). 
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X-Grappen sind andersartig gebunden. Nach der oben ausgesprochenen Theorie 
sind die X-Gruppen nur polar, d. h. durch Elektronenverschiebung gebunden, 
die NHa" und NOa-Gruppen außerdem aber noch durch Feldanziehung 

Schon De stellte fest, daß, wenn die Anziehung der durch Molekulvalenz ge- 
bundenen Teile durch die ,, positive Ladung des Atomkerns“ stattfindet, sie um so 
intensiver sein muß, je kleiner das Volumen des Atoms ist, was experimentell 
durchaus bestätigt wurde; stehen doch die komplexbildenden Elemente an den 
tiefeten Stellen der Atomvolumkurve. Einige andere Voraussetzungen von De, 
welche seine Hypothese stützen sollen, sind jedoch anfechtbar. So glaubt er, daß 
die niedere Oxydationsstufe eines Metalles stärker komplexbildend wirke als die 
höhere, weil hier weniger abschirmende Außenelektronen vorhanden smd. Für 
diese Behauptung führt er die Tatsache an, daß man die Chromiake und Kobaltiake 
erst durch Oxydation der Chromo- und Kobalto- Ammoniakate darstellt. Das ist 
aber weder ganz richtig, noch steht es mit den erforschten Stabilitätsverhaltnissen 
im Einklang^); vielmehr ist gerade das Umgekehrte der Fall. Ebenso ist es un- 
richtig, daß die Zahl der komplexen Anionen, wie sie etwa in [lVIe(C 204 ) 3 ]R 3 vor- 
handen smd, diejenige der komplexen Kationen bedeutend überwiegt; die daraus 
gezogenen Sobliisse sind also hinfälli g. 

Emen grundlegenden Fehler begeht De weiterhin dadurch, daß er die unpolare 
Valenz, die wir als Kovalenz bezeichnet haben, und diejemge, die wir hier Mole- 
kulvalenz nennen, als gleichartig betrachtet. Sucht er doch die in der Kovalenz 
steckende richtende Kraft mit der aus der Molekülvalenz hervorgehenden zu 
identifizieren. Er memt, daß sich diese Kraft überhaupt besser verstehen läßt, wenn 
sie ihcen Sitz im Atomkern hat, als wenn sie von den Valenzelektronen bedingt ist: 
denn der Kern ruht, während die Elektronen während ihrer Schwmgungen ihre 
Stellung stets andern Da nun die V alenzen des Kohlenstoffs zweifellos gerichtet 
sind, so seien sie wohl mit den mnerhalb der Komplexe herrschenden vergleichbar, 
also vom Kern ausgehend, was in der besonderen Kleinheit des Volumens des 
KohlenstofEatoms seme Ursache haben mag. Auch Reaktionen ausgesprochen 
unpolarer Verbindungen sucht er auf dieser Grundlage zu erklären, was mißglücken 
muß, da eben Kovalenz und Molekülvalenz zwei grundverschiedene Dinge sind 

Eme Art von Feldtheorie der Komplexverbindungen ißt auoh diejemge von S. Bbiogs®), der 
ein die Neutralteile anziehendes Kraftfeld am Atom nicht schon als in dessen Natur begründet 
ansieht, sondern dadurch entstanden denkt, daß sioh das Atom einem anderen gegenüber elektro- 
valont betätigt, wodurch an der Gegenseite desselben ein Feld entgegengesetzten Vorzeiohens 
entstehen muß Es seien in einem Salz die Atome A und B anemandergetreten. Die Formel 
A -*• B deutet m bekannter Weise den Übergang eines Elektrons von A auf B an, wobei A 
nunmehr positiv, B aber negativ wird®) Der durch diesen Übergang erreichte Zustand, der 
nunmehr die Ionisation beider Bostaoidteile zur Folge hat, wird von Bktgqs durch das Zeichen 
— >"A-»-B — wiedergegeben Em an punktiertem Pfeil endendes Atom ist also em solches, 
das nach außen hm Ladung betätigen kann. Der Elektronenubergang vollzieht sich unter der 

’■) Vgl. Ephraim und Millmann, Ber 60, 629 (1917). - ®) J ehern. Soc. 111, 253 
(1917), 116, 278 (1919). 

®) In emer früheren Abhandlung hatte Bhioqs, J. ehern Soc 03, 1664 (1908), jedem Atom 
beide Arten von Affinität zu geschrieben, diese Ansicht braucht hier, weil überholt, nicht naher 
erörtert zu werden 
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Wirkung der dem Atom an sich innewohnenden Valenz, der „Piimarvalenz“. Die Betätigung 
der Pnmärvalenz erweckt dann im Atom das Vermögen, auch „Sekundarvalenz“, und zwar 
entgegengesetzten Vorzeichens, zu betätigen. So besitzt metallisches Kupfer kerne Mög- 
lichkeit der Ammoniakbmdung, ist es aber mit CI weremigt (CuCl), so kann es drei Sekundar- 
valenzen zeigen (am Stickstoff des NHg wird eme positive Sekundarvalenz angenommen), und 
hat es zwei Cl-Atome gebunden, so ist die Zahl der Sekundärvalenzen auf sechs gestiegen. Es 
gibt nun positive und negative Sekundarvalenzen, deren Betätigungsrntensität mit der Gruppe 
des penodischen Systems steigt bzw. fallt Je mehr Pnmärvalenzen am Atom vorhanden smd, 
um so mehr Sekundärvalenzen können auftreten bzw. bei gleicher Anzahl, um so mtensiver 
können sie sich betätigen. So ist die Ammoniakbmdungsfähigkeit bei C0CI2 ^ennger als bei 
C0CI3, wenn auch in beiden EäUen sechs Sekundarvalenzen vorhanden smd Umgekehrt inten- 
sivieren die Sekundarvalenzen die Primärvalenzen, weshalb z. B. freies C0CI3 moht existiert, 
dagegen [Co(NH8)j]Cl2 stark zur Aufnahme emes weiteren Cl-Atoms befähigt ist. Die mit Elek- 
tronenubergang verbimdenen Primär- imd die ohne solchen funktiomerenden Sekundärvalenzen 
mfluenzieren sich also gegenseitig, auch die Nebenvalenzen verdanken ihr Auftreten Elektn- 
zitätsarten entgegengesetzten Vorzeichens. 

Positive und negative Sekimdarvalenz sind verschieden Die negative entsteht an dem- 
jenigen Atom, das Elektronen abgegeben hat und wird durch die von dessen Kern ausgehen- 
den Kraftlinien hervorgerufen. Da dieser äußerst klein und weit von der Atomoberflache ent- 
fernt ist, so erscheint hier die anziehende Kraft als gleichmäßig über die Atomoberffache ver- 
teilt. Dies entspricht den Anschauungen Wbbnehs von der Wirkung der Valenz Umgekehi't 
entsteht die positive Sekundärvalenz durch Wirkung der äußeren Elektronen, sie ist also an 
Punkten der Atomoberfldohe lokalisiert 

Den Intensitätazusammenhang zwischen Primär- und Sekundarvalenzen denkt sich Bbioos 
folgendermaßen: Bei Übergang dos Elektrons von A auf B unter lonenbildung wird eme Anzahl 
der von A ausgehenden Kraftlinien gelost, ihre Zahl sei u Andererseits sendet das Ion B' 
nunmehr Kraftlinien auf A* ; deren Zahl sei v Ist das Volumen von A groß, so wird v klein sem, 
die Differenz u— v, durch welche sich das Atom A von Ion A* imtersoheidet, wird also groß sem, 
d. h. die Sekundarvalenz ist groß, wenn das Volumen von A’ groß ist Da nun diese Differenz 
sieh durch Anlagerung von Neutralteilen bemerkbar machen kann, so wird A" z. B in Wasser 
viele Moleküle desselben addieren können imd wird dadurch als starker Elektrolyt erschemen. 
Dagegen ist die Intensität der Anziehung der Neutralteüe dann klem, denn sie ist umgekehrt 
dem Quadrat des Atomradius (Beispiel: BaC^, 8 NHg). Daher ist die Bmdungsmtensität groß 
bei kleinem A‘, wie experimentell ja auch festgesteUt (Beispiel: [Co(NH3)g]C]3 oder [BFJH). 
Deshalb geben die Salze der Alkalien oft zwar hohe, aber wenig stabile Hydrate. 

Eme Erklärung für das fortschreitende lonogenwerden der Chloratome des C0CI3 mit fort- 
schreitender Einlagerung von Ammomak sieht Bbioqs dann, daß das Ammomak zwar haupt- 
sächhoh am Stickstoff Sekundarvalenz betätigt (ausdruokbar durch Formell ), daß jedoch auch 
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an den Wasserstoffatomen gennge Sekimdarvalenzen auftreten müssen (ausdruckbar durch 
Formell!.). Im freien Ammomak treten nun die Wasserstoffsekundarvalenzen an Wirkung ganz 
zurück hinter derjenigen des Stickstoffs. Ist aber im Ion [Co(NH3)j]*‘ * die gesamte Sekundar- 
valenz des Co-Atoms durch diejenige der N-Atome abgesättigt, so macht sich auch die der Cl- 
Atome und entsprechend der H-Atome bemerkbar. Dos lonogenwerden des Chlors beruht also 
auf den Beziehungen semer Sekimdarvalenz zu derjenigen des Wasserstoffs im Ammomak 
Je mehr -A'mTri n Tiifl.Tt-m nlB'lriilft austreten, um so mehr muß sich die Sekundarvalenz des Chlors 
wieder dem Kobalt zuwenden, wodurch eine entsprechende Anzahl von Chloratomen an der 
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elektrolytisohen Dissoziation gehindert wird. Es handelt sieh also nicht um das Hereintreten des 
Chlors in eme innere Zone. 

Die Theorie unterscheidet sich von der oben entwickelten dadurch, daß sie das Valenzfeld 
erst unter der Wirkung von polarer Valenz entstanden denkt. Verbindungen wie Fe(CO )4 oder 
die Hydrate der Edelgase sind nach ihr moht erklärlich. Ein Vorteil gegenüber der reinen Feld- 
theone läßt sich nicht erkennen. 

Eine Überleitung zu einer Kraftfeldtheorie der Verbmdimgen höherer Ordnung findet sich 
auch bei Wiluam R. FraLnrNQ^) Dieser schreibt z. B. die Verbmdung [Co(NHg) 3 Cl 3 ] als 
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indem er damit andeuten will, daß die Ammoniakmolekule vermittels ihrer negativen Stiok- 
stoffatome am positiven Xobalt, vermittels ihrer positiven WasserstofFatome aber am negativen 
Chlor hängen. Jedoch betrachtet er die Atome als einzige Bindungsstellen und berucksiohtigt 
die zwischen ihnen hegenden Felder nicht. 

Auch J. Fbibnd^) setzt die koordinierten Reste m Valenzbeziehung zu emander imd zum 
Kern. Er schreibt die Verbmdung K 2 [PtCl 3 ] als: 


a — ^Cb 

/ \ / ^ 

H ► CL Pt CI K 
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a-e CI 


mdem er durch emen Pfeil mit einfacher Spitze Valenz andeutet, die im Smne der Thomson- 
schen Vorstellung für Hg nicht durch gändiohe Abgabe oder Aufnahme von Elektronen, sondern 
nur durch eme Art Tausch derselben (vgl. S. 94) entstanden ist, während der Pfeil mit Doppel- 
spitze lonisationavalenz bedeutet, hervorgerufen durch Verlust bzw Gewinn eines Elektrons 
Es smd also m obigem Beispiel die Chloratome mitemander durch „nichtionisierte Valenz“ 
(homoopolar) verbunden, und zeigen daher m Losung kernen Übergang in Ionen; sie können 
dabei, wie es Wbbnbie verlangt, das Platmatom in der bekannten Oktaederform umgeben 
Zwischen den Chloratomen und dem Platmatom besteht ein Kraftfeld, das die Schale tm den 
Kern kettet 

Es ist aber dies kein Valenzfeld im oben entwiokelten Smne, sondern em durch Elektronen- 
übergang erzeugtes Eher herrscht zwischen den emzelnen Bestandteilen der Schale emo Art 
von Feldvalenz. Fbibnd glaubt durch seine Auffassung erklären zu können, warum die Schalen- 
bestandteile nicht ionisieren, ohne daß dabei eine besondere Valenzerhöhung des Kerns ange- 
nommen werden muß 

Nach Fbibnd gestaltet sich z B die Formel des Carbonatopentamminkobaltisalzes 
gemäß I., wobei die mangelhafte Dissoziierbarkeit des COg-Restes deutlicher wird als nach der 
WsENBEschen Formuherung (IL). 


1) Chom. N 120, 177, 193, 209, 226 (1923). - ®) J chem Soc. 110, 1040 (1921) 
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Feiendb Eormel erklärt auch den Valenzweohsel, ■welcher z. B. bei der Addition von Silber- 
nitrat an die Verbindung Co engjSjOg erfolgt, nämlich so: 
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Eine Ausdehnung der Theorie auf die Hydrate vgl S, 46 Rhodbs^), — Die Theone ist 
inaofem bemerkenswert, als sie ein Bild der Beziehungen der Schale zum Kompleickem gibt; 
ob es darum notig ist, die Beziehungen der einzelnen Schalen g he der zueinander so sehr m 
den Vordergrund zu stellen, ist fraglich 

Eme Knük der EnnüNDschon Theone vgl. S. Bbioos*), der besonders auf das Niohtemtreten 
von Isomerieersoheinungen aufmerksam macht, die nach Ebibkdb Theorie erwartet werden 
sollten. Vor der oben entwickelten Feldtheorie besitzt die PKrENDSche jedenfalls keine Vorteile. 

§ 77. Die Feldvalonz bei organischen IVtolekülverblndungen. Die orgamsclien 
Molekdlverbindungen bilden em ungebenies Grebiet zum Studium der Natur der 
Feldvalenz, das durcb die Untersuchungen von Kbbmann, Pfbiiteb, Weissbn- 
BEEGER und anderen erst gerade erschlossen, nicht aber schon ausreichend durch- 
forscht ist. Bei der Differenziertheit komphzierter organischer Körper "wird man 
hier er'wagen, ob man nicht über die KossELsche Forderung hmaus gehen müsse, 
das Gesamtmolekül als ein emziges BIraftfeld zu betrachten imd es wäre gegebenen 
Falles näher aufzuklaren, an "welcher Stelle des Moleküls eigentlich das ver- 
bindende Eiraftfeld sitzt, und "weiterhin, wie beschaffen Molekülteile überhaupt 
sein müssen, damit sie em zur Anknüpfung geeignetes Eiraftfeld ent"wiokehi 
Kbemann und Geassbr^) smd der Meinimg, daß noch nicht jeder elektrische Gegen- 
satz Verbindimgabildung zur Folge haben muß Die Überschreitung eines Schwel- 
lenwertes sei jedenfalls notwendig und sterische Behinderung mag diesen Schwel- 
lenwert heraufsetzen. Bei Benzolderivaten begünstigt Asymmetrie die sterische 
Hinderung, ebenso Anhäufung von Substituenten, da diese die Wege der Krafthnien 
versperren Dagegen wird mit steigender Symmetrie der Substituenten die Lücke 
zwischen diesen angehauften Gruppen im Molekül immer gleichmäßiger verteilt 


Auch Anales Soo. espafiöla Fis Quim. 21, 149 (1923), C -B. 1923, III, 1248 — J. 
chem Soo 119, 1879 (1921). - ®) Monatah 37, 723, 701 (1916) 
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und die gegenseitigen Kraftlinien der Valenzelektronen der beiden Komponenten 
finden eme immer freiere und gleiokmäßigere Bahn ihres Angriffs 

Untersucht wurden diese Verhältnisse durch Studium des Zustands dia- 
gramms der erstarrenden Schmelze der beiden Komponenten. Es findet sich 
dabei, daß die o-Disubstitutionsprodukte der Benzolderivate geringere Neigung 
zur Bildung von Additionsprodukten zeigen als die m- und p-Substitutionsprodukte, 
und daß bei trisubstituierten Stoffen diejenigen mit symmetrischer Anordnung 
am meisten zur Verbindungsbildung neigen. Diese ,, sterische Valenzbehinderung“ 
macht sich aber nicht mehr bemerkbar, wenn die Unterschiede der Restaffinitäten 
groß genug smd. 

So bilden z. B. Systeme aus Naphthalin und Nitrobenzol oder -toluol 
keine Verbindungen, weil die Restaffinitäten zu wenig verschieden smd. Führt man 
aber eine weitere Nitrogruppe ein, so bilden sich bei m- imd p-Stellung Additions- 
verbindungen, bei o-Stellung nicht. Nimmt man drittens als eme Komponente eine 
Nitro-, als zweite eine Amidoverbmdung, so steigt die Verschiedenheit der Affini- 
täten und es wird Verbindungsbildung begünstigt Systeme wie das aus Trinitro- 
toluol und Anilin geben demnach mit Sicherheit Verbindungen. Immerhm ver- 
bindet sich z. B. Anilin mit o-Nitrophenol wegen der sterischen Valenzbehmderung 
nicht. Dagegen gibt Phenol selbst mit allen Amido Verbindungen wegen des großen 
polaren Gegensatzes Verbindungen. Diese Erscheinungen treten auch auf, wenn 
man ausschließlich die flüssige Phase berücksichtigt, also den Löslichkeitsunterschied 
der Komponenten ausschaltet, indem man den Dissoziationsgrad der Verbmdungen 
im Schmelzfluß untersucht 

Zur qualitativen Ermittlung dos Rostfeldee, welches orgamsohe Verbmdungen betätigen, 
wenn sie zu Molokülverbmdungen zusammentreten, gibt es nach G AVdissbnbhbgbb^) drei Ver- 
fahren: das präparative, das chemisoh-analytisohe und die Messung des Dampfdruckes; die 
beiden letztgenannten Verfahren eignen sich auch dazu, quantitative Eeststellungen zu machen 
Aus denJEtesultaten emer großen Zahl von Arbeiten, die sich auf das Verhalten binarer Systeme 
beziehen, sohheßt der gleiche Autor®), daß jede organische Verbmdung ein Eestfeld be- 
sitzt Versagt eine Methode zum Nachweis desselben, so kann eine zweite noch ein positives 
Resultat zeigen. Die Intensität der Reatfelder schwankt aber in den weitesten Grenzen. 

Ob die Auffassung Krbmanns allen Anforderungen gerecht wird, muß noch die 
Erfahrung zeigen. P. Pfeiffer®) stellt fest, daß von nahe verwandten Molekül- 
verbindungen mehrfach gerade diejenigen mit dem relativ größten Betrag von 
Restaffinität im Gegensatz zu solchen mit geringerem Betrage kerne Verbmdungen 
mit emer zweiten Komponente geben. Er nimmt an, daß die Restaffinitäten in be- 
stimmter Weise aufeinander abgestimmt sein müssen, damit es zu einer Ver- 
einigung kommt. Uber dieses ,, Abgestimmtsein“, so sagt er, wissen wir noch recht 
wenig, so daß es im allgemeinen noch nicht möglich ist, vorauszusagen, ob eine ge- 
suchte Molekülverbindung existiert oder nicht, und wie groß etwa ihre Stabibtat ist 

Das von Pfeiffer verlangte ,, Abgestimmtsein“ der Kraftfelder fordert spater 
auch Kremann^) Dessen Entstehen denkt er sich folgendermaßen . Wenn die Rest- 

1) Z anorg Ch. 161, 77 (1925). - ®) J. pr. Ch. (2) 116, 78 (1927). - ®) Organische 
Molokulvorbmdungen. Stuttgart 1922, 197. - •*) Die Restfoldthoone der Valenz Samml 
ehern u ehern -tochn Vorträge 27, Heft 2—6, 67 (1924). 
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felder mehx oder minder gerichtete Kraftlinienbündel entsprechender Dichtigkeit 
dajstellenj so mögen sich zur Bildung einer Verbindung gewissen Normaltyps die 
beiden Eestfelder auf beiden Molekülen in annähernd gleicher Entfernung bzw. 
Ausdehnung befinden. Die Abstimmung ist derjenigen zweier Stimmgabebi zu ver- 
gleichen, die interferieren sollen. Eiix die Bildungsmöghchlceit mehrerer Ver- 
bindungen zwischen den Komponenten ist dann die ,, Spannweite“ der Eestfelder 
verantwortlich zu machen. Ist diese Spannweite genügend verschieden, so kann 
eine Kombination erzeugt werden, die vom Kormaltypus abweicht. 

Eine Betrachtung Weissbnbehgees deckt noch eine andere Komplikation auf: 
Da die Eestfelder polaren Charakter besitzen, so ist nicht nur mit einer Anziehung, 
sondern gegebenenfalls auch mit einer Abstoßung zwischen den Molekülen zu 
rechnen^). Anziehende wie abstoßende Kräfte werden, wie Hauptvalenzkräfte, 
durch die Konstitution bestimmt. Die Struktur der organischen Verbindungen läßt 
nach Weissenbebgee mit Sicherheit Voraussagen, welche der beiden Kräfte auf- 
troten werden und wie groß ihre Wirkungen sem können Bei besonderer Intensität 
der anziehenden Wirkung spricht man vom Auftreten von Molekularverbindungen 
Solche erschemen in extremen Eällen; bei geringerer Intensität ist immerhin die An- 
ziehung zu konstatieren, wenn sie auch nicht zu stöchiometrisch definierten Ver- 
bindungen führt. 

Wahrend Kbemann sowie Weissenbebgeb sich nun die verkettenden Kraft- 
felder auf bestimmte Stehen des organischen Moleklils lokalisiert denken, nunmt 
P. Peeiiteb^) den Grundgedanken Kossels wieder auf, das Gesamtmolekül mit 
dem Gesamtkraftfeld zu identifizieren. Diese Annahme der Valenz als einer vom 
ganzen Molekül und nicht von den Einzelatomeii ausgehenden Kraft scheint 
sich, wie Ppeieper gezeigt hat, besonders bei der Betrachtung der zahllosen Ko- 
ordinationsverbmdungen organischer Körper zu bewahren. Bei diesen gibt es 
zwar auch solche, deren Valenzen den Einzelatomen zuzurechnen sind, die also 
in vollständige Parallele mit den WEBNEEschen Molekülverbindungen, dtn Hy- 
draten, Ammomakaten usw zu setzen sind. Hierher gehören organisch-anorganische 
Verbindungen -wie diejemgen des Zinnchlorides mit Ketonen, bei denen die 
Verkettung durch die SauerstofEatome der Ketone anzimehmen ist (I.). Dagegen 
muß man in den Verbindungen vom Typus Ila. und Ilb. (Chinone mit Kohlen- 
wasserstoffen) annehmen, daß zwar die Sauerstoff atome der Chinone auch atomare 
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Nebenvalenz zeigen, daß aber die Kohlenstoffatome des addierten Anteils in ihrer 
Gesamtheit ein Affinitätsfeld bilden. Denn die Zusammensetzung der Verbin- 


Diese Tatsache zeigt ubngens die Überlegenheit des ReatfeldbognfloB über den der 
„Nebenvalenz“, die ja nicht gut als abstoßend gedacht werden kann. 

Z. onorg. Ch. 112, 81 (1920). 
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düngen ist von der Zahl der imKohlenwasserstoff vorhandenen ungesättigten Kohlen- 
stofEatome gan^ unahhängig. Eine dritte Klasse bilden «laTni die Additionaprodukte 
z. B der Polynitrokörper mit BenzolkohlenwaaserstofEen, R(NOa)r 
in welchen alle Komponenten nur dimch. ihre Gresamtfelder wirken. Für 
das Molekularverbaltnis dieser Verbindungen ist es nämlich, ganz gleichgültig, ob 
der benzoide Anteil eiue größere oder kleinere Anzahl von ungesättigten Kohlen- 
stofEatomen enthält, und ebenso, ob der nitroide Anteil 1, 2 oder 3 Mtrogruppen 
besitzt. Diese Kitrogruppen wirken als Ganzes, ebenso wie die Benzolgruppen 
durch das von ihnen im Ganzen, und nicht von den einzelnen ungesättigten 
Atomen ausgehende Blraftfeld wirken, obwohl sich zeigen läßt^), daß die gegen- 
seitige Bindung der Komponenten durch Affinitätsabsattigung zwischen den 
Nitrogmppen und den ungesättigten Kohlenstoffatomen erfolgt. Aber die 
Zusammensetzung der Verbmdungen ist von der Z ahl der Nitrogruppen oder der 
ungesättigten Kohlenstofiatome unabhängig. 

Schon früher hatten K. A. Hopmann und Küspbrt®) bzw. Hopmann und 
H. Abnoldi®) für Anlagerungsverbiudungen zwischen Nickelcyanidammoniak und 
Benzol die Annahme ausgesprochen, daß derartige Molekülverbindungen nicht 
durch räumlich bestimmt gerichtete Einzelkräfte (Valenzen) vermittelt werden, 
sondern daß das anzulagernde Molekül als Ganzes anziehend und raumerfüllend 
zur Geltung kommt. Besonders aber hatte G. Sohroeteb*) gelegentlich einer Studie 
über Polymerie darauf hingewiesen, daß man die Fähigkeit der Moleküle, sich zu 
Polymolekülen zu verbinden, nicht in allen Fällen derart strukturell auslegen kann, 
daß man bestimmte Atome für die Bindung verantwortlich macht, selbst wenn 
man diese nur als ,, komplexe“ Bindung ansehen will. Bei Paraformaldehyd, Par- 
aldehyd, Parachloral, den TruxiUsäuren u.a. m hat man bekanntlich Eingformeln 
aufgestellt, welche die verkettende Wirkung auf bestimmte Atome zurück- 
führen. Demgegenüber ist aber auch eine andere Auffassung der Molekularkomplexe 
berechtigt, in der die einzelnen Moleküle ihre Selbständigkeit nicht aufgeben, son- 
dern in denen sie als Resultante aller m ihrem Atomverband chemisch wirksamen 
Kräfte Kraftlinien aussenden, deren Wirkung als Molekular valenzen bezeichnet 
und den Atomvalenzen selbständig an die Seite gestellt werden kann; diese Mole- 
kularvalenzen vermitteLn die Vereinigung der einzelnen Moleküle zu einem Poly- 
molekül. 

Diese Verhältnisse greifen auch auf die Kristallstruktur über. Es ist, worauf 
Ppeippeb®) hinweist, für zahlreiche Komplexverbindimgen richtig und vorteilhaft, 
als Knstallbausteme nicht die einzelnen Atome, sondern Atomgruppen, bei 
organischen Molekularverbindungen sogar ganze Moleküle anzusehen, wie ja die 
Röntgenforschung bei anorganischen Verbindungen schon z. B die COg- oder die 
NOg-Gruppe als einen kombimerten Baustein kennen gelehrt hat Nur die Auf- 
fassung, daß eme organische Verbmdung als Ganzes Kristallbaubestandteil ist, 
macht die Einfachheit der Formeln der organischen Molekülverbindungen ver- 
ständlich 

1) PmiBTBB, Ann. 412, 263 (1016). - ®) Z. anorg. Ch 15, 204 (1897). - ®) Ber 39, 
339 (1900) - 4) Ber. 49, 2697 (1910). - «) Z anorg. Ch. 114, 96 (1920) 
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Es iat kein Zweifel, daß man berechtigt ist, die Wirkung des Molekiilkraftfeldes 
als Ganzes auf seine Umgebung zu betrachten und in Rechnung zu stellen. Ob 
man jedoch damit erfolgreich operieren kann, wenn man die Bildung bestimmter 
Verbindungen ins Auge faßt, ist sehr fraghch. Schon die räumliche Anordnung 
der Verbindungskomponenten aneinander hat zur Voraussetzung, daß bestimmte 
MolekülsteUen bestimmte RoUen spielen und sie erhalten dieselben natürlich durch 
die an ihnen lokalisierten Atome und deren spezielle Kraftfelder Will man nur 
lockere Wirkungen berücksichtigen, so mag man sich behelfsweise mit der Betrach- 
tung der Gesamtkraftfelder begnügen Es ist aber schon weit gegangen, wenn man 
ihren Einfluß m den Kräften sieht, welche die Polymerisation von Molekülen 
bedingen, und für welche Hans Pbingsheim^) den Begrifl der ,, Molekularvalenzen“ 
einzuführen wünscht, die er von den Hauptvalenzen unterscheidet Letztere ver- 
binden, z B. m Polysacchariden, die Atome zu einem Einzelmolekul; sie können 
eme Verschiebung der optischen Aktivität bedingen und gleichen emem starren 
Band, das zerrissen oder neu geknüpft werden kann Die Molekular Valenzen 
dagegen sind auf die Drehung des Lichtes ohne Einfluß und gleichen emem ela- 
stischen Band, das gespannt werden kann und dann wieder zusammenschnellt. 
Sie bewirken die ,, übermolekulare“ Aggregation, die Assoziation zum kolloiden Zu- 
stand, sei es in Lösung oder in fester Form, durch deren Betätigung an der Natur der 
Elementarkdrper nichts geändert wird Der Widerstand zur Losung der Molekular- 
valenzen kann von sehr verschiedener Größenordnung sein; er kann zuweilen 
schon durch Behandlung mit einem Lösungsmittel aufgehoben werden, zuweilen 
erst durch chemische Einführung neuer Gruppen, z. B. bei Kohlehydraten durch 
Acetyüerung; auch Hitze wirkt sprengend, in anderen Fällen jedoch auch gerade 
verkettend. Die Unbestimmtheit dieser Vorstellungen sucht H. Pringsheim damit 
zu entschuldigen, daß ja auch ,,eine physikalisch einwandfreie Definition des an- 
erkannten Begrifies Hauptvalenz noch nicht gegeben worden“ sei (?). 

P. Pfeipeer selbst scheint später wieder davon zuruckgekommen zu sein, oder 
wenigstens geringeren Wert darauf zu legen, daß das Gesamtfeld des Moleküls als 
bmdender Bestandteil zu betrachten ist. Wenigstens erwägt er für viele Falle die 
Stelle, welche die Verkettung mehrerer Moleküle übernimmt. Er nimmt nunmehr 
an, daß der Zusammenhang der Einzelkomponenten von Molekulverbmdungen 
durch Kräfte bedingt wird, die im wesentlichen von Einzelatom zu Einzelatom 
führen, und daß es nicht ausgedehnte Valenzfelder smd, die die Verkettung be- 
wirken, daß also die die Nebenvalenz bedingenden Kräfte lokalisiert sind Es er- 
scheint dann als eine wichtige Aufgabe, diejenigen Stellen der Einzelmolekule 
festzulegen, an denen größere Restafflnitatsbetrage vorhanden smd und womöglich 
spezifische Reagenzien aufzufinden, durch welche solche Betrage charakterisiert 
werden können Im Gegensatz zu manchen anderen Forschern, wie z. B. VoR- 
länder 2), ist P. Pfeiffer®) der Ansicht, daß in der Tat eine solche Lokalisation 
der Kräfte auf einzelne Atome statthat; immerhin konzediert er, daß an Stelle des 
Einzelatoms auch eme Atomgruppe treten kann und daß als äußerster Grenzfall 
auch Kjafte m Betracht zu ziehen sind, die vom ganzen Molekül ausgeheii Aus- 


1) Ber 69, 3017 (1926). - 2) Ber 66, 1160 (1923) - 3) Z anorg Ch. 137, 276 (1924). 
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gehend von den bekannten einfachen Typen 

HCl KjO NH3 OH4 

gelingt es ihm, die Beatinunnng des Sitzes der valenzhedingenden Kräfte auch 
m komplizierten organischen Yerbindungen vorzunehmen. 

Es ist Ti(i.Tn1in>i zweifellos, daß im ChlorwasserstofE sowohl das Chlor- wie das WasserstofE- 
atom als Sitz der Restaffinität wirken kann. Ersteres ist der FaU in Verbindungen mit MetaU- 
ohloriden, wie AnClg, CIH, in denen Komplexionen wie (AnCl^) ~ bestehen; letzteres zeigt sieh 
in Verbmdungen mit Ammoniak, wie NH4CI, m denen das komplexe Ion (NH4) + vorhegt. Fur 
die Additionsreaktionen des ChlorwasserstofPs laßt sich demnach das Schema I, aufstellen. 

fiCL »20 — 

I. II. 

Ahnbch ist es bei Verbindungen des zweiten T3^ufi, des Wassers, die nach dem Schema ü. 
entstehen. Hier wirkt der Sauerstoff als Additionszentnim bei den Metallsalzhydraten oder 
den Säurehydraten, und die Alkohol- und Ätheradditionsverbindungen smd m diesem Sinne 
ebenfalls als durch die Sauerstoffafßnitat hervorgerofen anzusehen Der Wasserstoff tritt 
als Additionszentrum zurück, weim er auch gegenüber Ammoniak und Aminen noch als solches 
zu wirken vermag. 

Beim dritten Typus, dem Ammoniak, ist die addierende Wirkung des Wasserstoffs ganz 
verlorengegangen Eme solche zeigt sich nur für den Stickstoff, an den sich Metallsalze und 
Sauren nut großer Energie anlagem: 

HgN-(MeXn) und H3N-(HX) 

Beim vierten Typus sohbeßlich, dem Methan, besitzt weder der Wasserstoff noch der Kohlen- 
stoff merkliche Bestaffimtdt. 

In ungesättigten Kohlenstoffverbindungen, wie CgH^ und CjHg, vermag die Doppelbmdung 
eme Additionsfähigkeit zu entfalten, die derjenigen des WaBsermolefchls oder des Ammoniak- 
moleküle analog ist, es entstehen so Verbmdungen wie CaH^» PCI3 oder CgHg, 2 SbClg. Die An- 
lagerung geschieht hier nicht imter der Wirkung eines Kohlenstoffatoms, sondern beide ge- 
meinsam wirken als Koordinationszentrum. 

Nachdem so für HCl, HjO, NH3 usw lokalisierte, spezifisch wirkende Eestaifimtaten naoh- 
gewiesen sind, kann dazu ubergegangen werden, zu erforschen, wie die Struktur der Additions- 
verbmdungen substituierter Kohlenwasserstoffe beschaffen ist, in denen Wasserstoff- 
atome durch die Reste OH, CI oder NHg ersetzt sind. Fur halogenisierte Kohlenwasserstoffe 
hegt, wie PxHCBinfflB des näheren naohweist, das Koordmationszentrum zweifellos im Halogen- 
atom Für Alkohole und Äther hegt es im Sauerstoff, wenn es sich um Verbmdungen mit Metall- 
salzen oder Säuren, wie 3 CjHgOH, CaCla, C2H5OH, HCl, (C2Hj)gO, MgBra oder (CHg)20, HCl 
handelt. Es liegt jedoch im Hydroxylwasserstoff bei den charaktenstisoh gefärbten Additions- 
verbmdungen aromatischer Ammoketone mit Alkoholen. Bei Phenolen schheßhch kann man drei 
Arten von Additionsverbrndungen imtersoheiden Solche, wo der Sauerstoff als Bindeghed 
dient [6 CgHgOH, Ca(OH)2], solche, wo der Hydroxylwasserstoff die Bmdung übernimmt 
(mit Ammoketonen, die sich an Phenole, nicht aber an Phenoläther mit oharaktenstisoher Farbe 
anlagem), schheßhch solche, wo die ungesättigten Ringkohlenstoffatome die Bindimg 
übernehmen (Chmhydrone) Diese Ansicht Pfbiitebs wird übrigens auch durch zahlreiche 
Arbeiten von G Wbissbnbhegeb bestätigt^), die dann noch zeigen, daß sich die Valenzbetati- 

Vgl. G Weissenbbegee, F Schuster und R. Henke, Monatah 46, 47 (192ö) 
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gung der drei Zeutren durch Substitution sehr betraohthoh beeinflussen und verändern läßt. 
Man vermag dafluroh, je nach Absicht, bald das eme Zentrum und bald das andere auszusohalten 
oder hervortreten zu lassen Bei den meisten Additionen dürfte es sich um eme veremte Wir- 
kung mehrerer Kraftfelder handeln, von denen ]e nach den Umständen bald das eine, bald das 
andere hervortritt — In den Aminverbmdungen lassen sich sohließhoh nach Pphebtbib ebenfalls 
drei bindende Stellen naohweisen: der Aminstiokstofl, der Aminwasserstofl und in ungesät- 
tigten Verbindungen die doppelte Bindung In einer Reihe von Expenmentalarbeiten, auf 
die hier nicht näher emgegangen werden kann, hat P. Ppbuteb, die Verwendungsfähigkeit 
dieser Ansichten näher erwiesen und wichtige Schlußfolgerungen über die Verkettung der 
Moleküle in orgamsohen Molekülverbindungen gezogen. 

§ 78. Nochmals die Feldvalenz hei Metallammonlaken. F. Pfeippeb^) hat 
schließlich noch den Yeranch gemacht, durch Betrachtung des Gesamtkomplexes 
bei MetaUammoniaken als ein einheitliches elektrostatisches Feld, so wie er es bei 
organischen Molekülen sich gedacht hat (vgl S. 268), die Sonderstellung der ,, Neben- 
valenzen“ zu unterbinden und sie und die Hauptvalenzen auf das gleiche Prinzip 
zurückzuführen. Wenn unsere (S. 269) geäußerten Anschauungen, daß die ,, Neben- 
valenz“ eine Feldvalenz sei, die Hauptvalenz aber zumindest außerdem noch auf 
Elektronenübertragung beruhe, so kann Pfeiteebs Versuch, beide vollkommen 
zu identifizieren, nicht erfolgreich sem Immerhin ist er interessant als der sicherlich 
vollkommenste derjenigen Serie, die Haupt- und Nebenvalenzen identifizieren. 

Pfexfvbbb Gedaflkengaug ist folgender* Die Annahme, daß z. B im Kobalthexammm- und 
im Kobalttriamminohlond Lagerung im Sinne der Formeln la. xmd Ib. emgetreten sei, scheitert 
an der Tatsache, daß die Dissoziation der Ohloratome m beiden Verbmdungen verschiedenartig 
ist Dos gleiche güt für die Annahme der Bmdung im Sinne der Formeln Ila. undllb.,m denen 



la. Hesammin-Salz Ib. Tnammin-Salz 



Ila. Hexammin-Salz II b. Triammin-Salz 


ebenfaUs eme prinzipielle Verschiedenheit der Bmdung der Cl-Atome moht vorhegt Dagegen 
kann man das alte Prmzip der Valenzerhöhung mit dem der Emlagerung verbinden, und z. B. 
m den Hexamminverbmdimgen drei Ammomakmolekule angelagert und drei emgelagert an- 
nehmen, im Sinne von lila., woraus dann für das Tnammin eine Formel folgen wurde, die mit 


Z. anorg. Ch. 112, 81 (1920) 
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lila. Hexammin-Salz 

Ib. identisoh w&re. Diese Formeln, in denen Kobalt konstant seobswertig, der StiokstoS aber ]e 
nach der Art der mit ihm verbundenen Atome vier- oder funfwertig ist, erklären zunächst das 
verschiedene lonisationsvermogen der Ohloratome. Sie geben jedoch noch nicht die Gleich- 
wertigkeit der Ammoniakmolekule im Hexamnun wieder, vielmehr sollten hier zweierlei Arten 
von Ammoniakmolekulen vorhegen Diese Schwierigkeit läßt sich uberwinden, wenn man den 
„Affinitätsausgleioh der Valenzen“ auch hier zugrunde legt, indem man Beziehungen der 
ionogenen Chloratome zu allen Ammoniakmolekulen annimmt, wobei diese Beziehungen vor- 
auBBichthch zwischen den Wasserstoff atomen des Ammoniaks und den Ohioratomen be- 
stehen Der gesamte Komplexkem ist dann also insofern em einheitliches Feld, als alle gleich- 
artigen Atome voUig gleiche Feldfunktion gegenüber den außerhalb des Feldes liegenden 
Atomen besitzen Man erhalt so die Formeln IVa. und IVb., die zwar äußerlich den Wbibnbr- 



\ 

1 

-a 



H^N — 

~CL 


CI 



-CL 




IVa Hexammin-Salz IVb Triamnun-Salz 


sehen Formeln sehr ähneln, jedoch dadurch von ihnen verschieden sind, daß m ihnen kerne 
Nebenvalenzen Vorkommen und auch nicht die „mdirekten Bindungen“ zwischen Kobalt und 
Chlor, die schon früher zu Bedenken Anlaß gaben. Vielmehr sind die Ohloratome an die Wasser- 
stoffatome.deB Ammoniaks gebunden, und zwar durch Hauptvalenzen, aber nicht durch solche, 
die auf ein Wasserstofiatom gerichtet smd, sondern gewissermaßen durch zersphtterte, die sie 
zu allen Wasserstoffatomen in Beziehung brmgen. Daß die hier anzunehmende Seohswertig- 
keit des Kobalts nur in seinen Molekülverbindungen, nicht aber in solchen erster Ord- 
nung auftritt, hangt mit semer Koordmationszahl zusammen. Es ist die „koordinative 
Wertigkeit“ des Kobalts. Man könnte von dem Auftreten dreier Zusatzvalenzen sprechen 
ZusatzvaJenzzahl und Koordmationszahl stehen in der Beziehung zuemander, daß die erstere 
gleich der Differenz zwischen letzterer und der Hauptvalenzzahl ist, hierin besteht em wesent- 
hcher Unterschied gegen Werners Auffassung, bei dem Nebenvalenz- und Koordmationszahl 
voneinander unabhängig smd. Nach Pfeieeeb ist der Begriff der Nebenvalenz entbehrlich 
geworden, dagegen hat der Begriff der Koordmationszahl seme Bedeutung behalten. 

Emen Vorteil durfte diese PFErFFBRsche Auffassung nur dann haben, wenn man wirkhch 
an der „Femwirkung“ der Affimtat vom Kobaltatom über das Ammoniakmolekul zum Chlor- 
atom Anstoß nimmt Bei der heute üblichen elektrostatisohen Auffassung der Valenz hegt hier- 
für wohl kerne Ursache vor. Denn die Beziehung der ionogenen Chloratome zur Gesamtheit der 
Ammoniakmolekule ist gerade durch die elektrostatische Auffassung schon geboten und es ist 
niu* eme Erweiterung der Grundannabrae Werners, daß die Affinität eme vom Zentrum der 
Atome aus gleichförmig wirkende Kraft sei, wenn man nun für das Atom den Gesamtkom- 
plex [Co(NH 3 )x] substituiert 


18 Ephraim, ValeuKlohrc 
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Zwölftes KLapitel 

Die Valenzgrenzen 

A. Die Grenzen der niclitpolaren Valenz 

§ 79. Die mechanische Beeinflussung der Valenz. Volumen und Koordlnatlons- 
zahl. Die Valenz emes Atoms kann nur in Erscheinung treten, wenn die äußeren 
Bedingungen für ihre Betätigung gegeben sind. Verhindert man etwa durch mecha- 
nische Umhüllung die Berührung eines Elementes mit anderen Substanzen, so wird 
man durch chemische Mittel nicht feststellen können, daß es überhaupt eine Wertig- 
keit besitzt, bzw. welche Wertigkeit ih-m zukommt. Zur Betätigung der Wertigkeit 
ist zum mindesten notwendig, daß das Atom mit einem anderen in körperhche Be- 
rührung kommt, da ja chemische Eernwirkung nicht anzunehmen ist. Kann nun ein 
Atom a aus räumlichen Gründen nur mit einer bestimmten Anzahl, sagen wir m, 
von Atomen 6 m Berührung kommen, so wird es von diesen Atomen 6 eben nur die 
Anzahl m binden können, selbst wenn es anderen Atomen gegenüber eme größere 
Bmdefahigkeit besitzt. Es wird also die Maximal valenz von a gegenüber b beeinflußt 
sem durch die Zahl der Atome b, die mit a in direkte körperhche Verbindung 
treten können. Diese Zahl ist daher für die Valenzbetätigung von a von größter 
Wichtigkeit Werner hat sie als „Koordmationszahl“ bezeichnet Er definiert 
diese’-) als den Zahlenausdiuck, der angibt, wie viele Atome in direkter Bindung 
mit dem betreffenden Elementaratom stehen, d. h in erster Sphäre um dies ge- 
lagert sind, unabhängig davon, ob die Kettung durch Haupt- oder Neben Valenzen 
oder durch eme oder mehrere Valenzen erfolgt. Es ist nicht immer notwendig, daß 
der Maximalwert der Koordmationszahl erreicht wird, die maximale Koordina- 
tionszahl ist aber ein scharf umschriebener Zahlenbegrifl, der die anderen zur 
Charakteristik der Affinitatsabsättigung dienenden Zahlenbegrifle an Bedeutung 
darum übertrifit, weil er die durch sie gegebene Grenze der Absattigung überhaupt 
erst ermöglicht. Die Koordinationszahl ist nur in geringerem Maße abhängig vom 
Bau des Atoms, sowie von semer Hauptvalenzzahl. Eher wird der Hauptvalenz 
durch die Koordmationszahl nach oben hin eme Grenze gesetzt. Selbst die Edelgase, 
welche kerne Hauptvalenz haben, besitzen eme Koordmationszahl, die z B m den 
Edelgashydraten sichtbar wird. Eme Beziehung zwischen Hauptvalenz und Ko- 
ordmationszahl besteht nur insofern, als gegenüber emwertigen Elementen memals 
eme größere Hauptvalenzzahl zur Beobachtung kommen kann, als die Koordma- 
tionszahl ist. Gegenüber mehrwertigen Elementen ist das aber sehr wohl moghch, 
denn solche nehmen, als einheitliche Massen, sehr oft nur eine einzige „Koordina- 
tionsstelle“ ein, selbst wenn sie mehrere Elektronen des Zentralelementes auf sich 
ziehen. 

Um das Zentralatom koordiniert smd sowohl durch Hauptvalenz, wie durch 
Nebenvalenz gebundene Atome oder Gruppen. Die Art der Bindung spielt für 
die Koordmation kerne Rolle, da sie ja nur em Ausdruck der räumlichen Zu- 
sammengehörigkeit, nicht aber ein solcher ist, für den es maßgebend wäre, ob diese 


’) Z Elektrooh. 17 , 604 (1911) 
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Verkettung durcli Elektronen, Kraftfelder oder anderes erfolgt. Deskalb können 
volumiaoBe, mehrwertige Eadikale (SO/', CO3") je nach Art ihrer Einschiehnng 
im Molekül auch nur eme oder aber mehrere Koordinationastellen besetzen. 

Da die Koordmationszahl angibt, wie viele Komponenten in direkte Berührung 
mit der Wirkungssphäre des sie betätigenden Atoms treten können, so wird sie ab- 
hängig sem 

1. von der Größe der Wirkungssphäre des sie betätigenden Atoms, 

2. von der Größe der dies Atom berührenden Komponenten. 

Denn je großer das Zentralatom ist, um so mehr Komponenten werden sich um 
es herumlagern können, und je größer diese Komponenten sind, um so klemer wird 
die Anzahl derselben sein, die man in direkte Berührung mit dem Zentralatom 
brmgen kann. Es ist eine alte Erfahrung, daß z. B. mit wachsender Große des 
Halogens dessen Fähigkeit sinkt, mit Metallen m Verbindung treten zu können. Bei- 
spiele hierfür sehen wir in der Abnahme der Beständigkeit der Pentahalogenide des 
Phosphors oder Arsens vom Fluor zum Jod, in der Maximalreihe OsClg, OsBrg, OSJ4, 
in der Nichtexistenz der höheren Jodide beim Blei, Eisen, Kupfer u. a. m. Aller- 
dings wirkt, gemäß den KossEL-FAJANSschen Anschauungen, das größere Atom- 
volumen auch insofern schwächend auf den Zusammenhang, als bei gleichbleiben- 
der Ladung deren Wirksamkeit zur Verbindungsbildung vermmdert wird, wenn sie 
m größerer Entfernung lokalisiert zu denken ist. Aber noch so intensive Anziehimg 
kann nicht zur Bildung eines stabilen Gebildes führen, wenn dessen Komponenten 
mcht durch Anlehnung an ihre Wirkungssphären in emen Euhezustand kommen 
können. 

Schon Wbrneb hat bemerkt, daß die Elemente mit kleinstem Atomvolumen, 
wie Kohlenstoff, Bor, auch Stickstoff, die kleinsten Koordinationszahlen besitzen 
Besonders typisch ist dies für das Metall mit kleinstem Atomvolumen, das Beryl- 
lium, das als einziges mehrwertiges Metall die Koordinationszahl vier zeigt, wäh- 
rend alle anderen mindestens die Koordmationszahl sechs aufweisen. Würden 
allem die Gründe der Ladungslokalisation maßgebend sein, so sollte gerade dies 
kleme Metall eine hohe Anziehung besitzen. Es mag dies ubngens für die Inten- 
sität der Anziehung wirklich der Fall sein, für die Quantität der anziehbaren 
Eeste ist es jedenfalls nicht so. 

Wenn auch die Koordinationszahl so m der Hauptsache von der Bedeck ungs- 
moglichkeit des Zentralatoms bedingt wird, so kann sie doch auch durch die 
Natur der anderen Verbindimgskomponenten beeinflußt werden. Unzweifelhaft 
bestehen Beziehungen nicht nur zwischen den koordinierten Besten und dem 
Zentralatom, sondern auch zwischen ihnen und den anderen Bestandteilen der 
Verbindung. So ist die Bmdungsfestigkeit bzw. Bindungsmöglichkeit von Kristall- 
wasser bzw. Kristallammoniak, die Existenzfähigkeit vonDoppelhalogemden u. a. m. 
nicht nur vom Zentralatom abhängig. Die Dissoziationstemperaturen der Ammo- 
niakate oder Hydrate verschiedener Salze des gleichen Metalls hegen ja in ganz 
verschiedenen Hohen , die Maximalvalenz verschiedener Salze des gleichen Metalls 
gegen Ammoniak kann sogar eine ganz verschiedene sein^), manche Salze eines 

Ephkauvt, Ber, 46, 3103 (1913). 
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Metalls kristallisieren mit viel Kriatallwasser, andere mit weniger, wieder andere 
sind ganz kristallwasserfrei. Es übt daher die Beanspruchung des Zentralatoms 
durch die anderen Atome jedenfalls eine Wirkung auf die Anlagerung, somit auf 
die jeweilige Koordinationszahl aus. Wenn man sich nun vorstellt, daß die Bmdung 
der Neutralteüe mit Hilfe der Kraftfelder geschieht, die an der Oberfläche der 
Atome entstehen, so muß die Möghchkeit der Berührung dieser Eiraftfelder von 
deren Form und natürlich auch von ihrer Zahl abhängig sem. Freihegende oder 
sich nach außen wölbende Kraftfelder werden die Anlagerung mehr begünstigen 
als bedeckte oder schmale, selbst wenn ihre Intensität germger ist. Das güt natür- 
lich nur für die Zahl der Bindungsmoglichkeiten, nicht für ihre Intensität. In 
diesem Sinne muß auch die Elektrovalenz einen gewissen Einfluß auf die Ko- 
ordinationszahl ausuben Macht man für die Anlagerung, z. B. von Ammomak 
an Süberchlorid das Blraftfeld verantworthch, das sich zwischen Metall und Halogen 
herausbildet^), und ebenso für diejemge beim Nickelchlorid die beiden Kraft- 
felder zwischen Nickel und den beiden Halogenatomen, so wird es verständhch, 
daß Silberchlorid nur halb soviel Ammoniakmolekule zu binden vermag als Nickel- 
chlorid, und daß überhaupt bei ein wer tig en Metallen im allgemeinen im Mn.yiTnnm 
Triammine, bei zweiwertigen dagegen im allgemeinen Hexammine entstehen 
können®). Man kann sich die Sache vielleicht so vorstellen, daß man annimmt, die 
Neutralteile lagern sich „gürtelförmig“ um das Kraftfeld zwischen Metall und 
Halogen; dann wird beim Ag-Cl ein solcher Gürtel entstehen können, beim Cl-Ni-Cl 
dagegen deren zwei. Bei noch höherwertigen Metallen wird unter Umstanden eine 
noch höhere Anzahl von Gürteln sich bilden können, wie denn auch bei den hoch- 
wertigen Metallen die Koordinationszahl sechs am leichtesten überschritten wird. 
Man kennt m der Tat bei ihren Salzen besonders wasserreiche Hydrate und auch 
höhere Ammoniakate als die Hexammme. Aber in Anbetracht des ziemlich großen 
Volumens, das die Ammomakmoleküle selbst besitzen, werden sie nicht in un- 
begrenzter Menge sich um das Zentralatom herumlagern können, sondern eine 
weitere Anlagerung durch ihre eigene Gegenwart behindern. 

Die durch Werner begründete und durch Röntgenaufnahmen erwiesene 
Oktaederkonfiguration der Koordinationsverbindungen erklärt sich auch zwanglos 

1) Ein solches Kraftfeld muß natürlich für die Anlagerung ebenso beruoksiohtigt werden, 
wie das S 263 erwähnte zum Einzelatom gehörige 

Bereits Laohowxoz, Monatsh. 10, 902 (1880), erkannte, daß mit wachsender Zahl der das 
Metall mit dem Säurerest verbmdenden Valenzen die Fähigkeit zur Addition des Salzes, die 
Größe semer Nebenvalenzzahl, steigt In einer Reihe wie 

(Anilin) 2 , ZnClg (A nih n)e, ZnSO* (Anihnja, AsQa 
ist die Zahl der angelagerten Anihnmolekule gleich der Zahl der Wertigkeiten der Saurereste. 
Dieser Forscher bezieht diese Valenzen auf die Säure, weil er m derartigen Additionsprodukten 
eme Art von S alzbildung des A nilin s mit dem Säurerest annahm Er hebt aber bereits hervor, 
daß man ebensogut die Basizitat des Metalls für die Hohe der Wertigkeit gegenüber Anilin 
verantworthch machen konnte 

Auch Kuänaxow, J pr. Ch (2) 62, 490 (1895), weist darauf hm, daß in Kristallwasser- 
verbindungen die Zahl der Wossermolekule mit der Zahl der im Salz vorhandenen Säuroreste 
wachst, daß sie aber doch, pro Hauptvalenz gerechnet, mit steigender Wertigkeit des Metalles 
fallt So bindet Natmimjodid fünf, Calciumjodid sechs, Stanmchlond acht Moleküle Wasser. 
Kuenakows Material ist aber viel zu gering, um die Frage mit einiger Sicherheit zu erledigen. 
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bei der Annalime der Gürtel. Wenn in jedem dieser Gürtel drei Ammoniakmoleküle 
Platz haben und diese (nunmehr dreieckigen) Gürtel bei einem zweiwertigen Metall 
derart gegeneinander gelagert werden, daß auf jeder Seite des Metalls ein Gürtel 
liegt, so daß dem Zwischenraum zwischen zwei Ammomakmolekulen des einen 
Gürtels ein Ammoniakmolekül des anderen gegenüberhegt, so nehmen die sechs 
Ammoniakmoleküle Stellungen ein, die den Ecken eines Oktaeders entsprechen. 
In der Eig. 86 befindet sich das Metall innerhalb des Oktaeders, dessen Ecken die 
Ammoniakmoleküle tragen. Die beiden dunkel gezeichneten, einander gegenüber- 
liegenden Elächen sind durch die Ammoniakmoleküle des gleichen „Gürtels“ gelegt. 
Die durch ihre Mittelpunkte sowie den des Metalls gedacht führende Achse trifft 
auch die Mittelpunkte der die „Gurtei- 
flächen“ berührenden beiden äußern 
Kugeln, welche die Halogenatome dar- 
stellen. Die „Gürtelflächen“ liegen 
zwischen den Metall- und Halogen- 
atomen. 

Im Sinne dieser Vorstellungen ist 
es sehr wichtig zu wissen, wie die geo- 
metnschen Möglichkeiten der gegen- 
seitigen Berührung von kugelförmig 
gedachten Atomen liegen^). Eine 
solche Eechnung hat K. Straubel^) 
durchgefuhrt. Denkt man sich um 
eine starre Kugel (Zentralatom) vom 
Kadius jR = 1 mehrere (n) andere 
starre Kugeln (koordinativ gebundene 
Atome) von untereinander gleichem, 
sonst aber unbekanntem Eadius (r), 
so wird die Frage zu erörtern sein, wie 
groß höchstens r werden darf, damit 
n Kugeln um das Zentralatom Platz 
haben. Die Tabelle S. 278 gibt darüber Auskunft. Sie enthalt unter B (Bedeckungs- 
zahl) noch den Prozentsatz einer das Ganze unhüllenden Kugeloberflache, der 
beschattet werden wurde, wenn im Innern der Zentrallnigel eine Lichtquelle 
wäre, die durch die koordinierten Kugeln abgeblendet würde 

Hierzu ist zu bemerken, daß für alle n-Werte mit Ausnahme des Wertes 5 die 
Packung so dicht ist, daß eine Verschiebung der angelagerten Kugeln ohne Auf- 
hebung der Berührung mit der Zentralkugel nicht moghch i.st. Von Interesse ist 
ferner, daß das Eünfer- und Sechsersystem, sowie das Elfer- und Zwolfersystem 
genau den gleichen kritischen Radius besitzen. 

Schon früher hatte v. Sanden®) nachgewiesen, daß dort, wo bei der hier in Be- 
tracht gezogenen Anordnung fünf Kugeln um das Zentralatom gerade noch Platz 

Emo ßoriilirungHthoono doi Valenz vgl. Boeseken, S 328 (Eu Quote) 

•i) Z anorg f'h 142, 133 (lf)2r)) - ^) Z anorg Cn 114, 24 (1020) 



Fig. 86. An den Eokon dor Bohxafflerten 
Oktaedorfläohen hogon dio sochs Neutralteile 
dcB Moleküls [YllalXa. Y ist die mittlere 
Kugel, X dio äußeren 
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Hfl 

Anmerkung Uber die iän]ii]loh.e Anordnung 

£ lao/o 

n 

(WrJi= 1) 

(fUr Tn = 1) 

der angelagerten Kugeln 

3 

6,464 

0,1648 

Mittelpuiikt m den Ecken eines gleich- 
seitigen Dreiecks 

75,00 

4 

4,449 

0,2166 

Mittelpunkt m den Ecken eines Tetraeders 

84,64 

6 

2,414 

0,4143 

Je eine Kugel an den Polen, dazwischen 
ein Dreierring 

73,22 

6 

2,414 

0,4143 

Mittelpunkt m den Ecken eines Oktaeders 

87,87 

7 

1,691 

0,6913 

Eme Polkugel, zwei Dreierringe . 

77,77 

8 

1,549 

0,6466 

Zwei Viererringe 

82,32 

9 

1,366 

0,7323 

Drei Dreierrmge 

82,68 

10 

1,200 

0,8336 

Eme Polkugel, drei Dreierrmge . . . 

80,90 

11 

1,108 

0,9022 

Zwei PoUnigeln, drei Dreierrmge . 

82,17 

12 

1,108 

0,9022 

Mittelpunkte m den Ecken emes Ikosaeders 

89,64 

201) 

0,566 

— 

Ecken eines Pentagondodekaeders . 
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haben, auch noch eine sechste mit gleichem Radius Platz haben muß 2). Hiermit 
hangt es wohl zusammen, daß die Zahl fünf als maximale Koordinationszahl kaum 
auftritt. Zwar gibt es Verbindungen, welche fünf Moleküle Wasser oder Ammomak 
enthalten und wahrscheinlich nicht mehr als diese addieren können. Solche finden 
sich besonders bei Salzen schwefelhaltiger Säuren. Aber bei ihnen ist es fraghch, 
ob die Bruttoformel die Zusammensetzung der Einzelmoleküle wiedergibt, die 
Einzelmoleküle sind in ihnen moghcherweise wiederum zu Komplexen vereinigt, in 
denen eine höhere Koordinationszahl sehr wohl angenommen werden kann^), oder 
in denen mindestens auch der Saurerest Koordinationsstellen einnimmt. Wichtig 
ist, daß die in diesen Salzen enthaltenen Metalle, wenn man sie in andere Salze 
überfuhrt, z. B. in Halogemde, stets doch eine höhere Koordmationszahl, meist 6, 
aufweisen. 

Mit der überaus großen Häufigkeit der maximalenKoordinationazahl sechs 
steht m guter tTbereinstimmung, daß für sie, nächst der Koordmationszahl zwölf, 
die Bedeckungszahl am größten ist Die selten beobachtete Koordinationszahl 
sieben ist nach obiger Tabelle, wenn auch m recht kleinem Existenzgebiet, mog- 
hch. Koordmationszahlen von mehr als acht haben nach der Tabelle sogar sehr 
große Existenzmöglichkeit, finden sich aber dennoch selten, weil sie Größen für 
die Zentralatome erfordern, die kaum Vorkommen. Wo dennoch Verbindungen mit 
mehr als acht koordinierten Resten auftreten, sind diese meist nicht als solche 
einer Koordinationssphare zu deuten, sondern enthalten die koordinierten Reste 
in mehreren Schalen (vgl anderen Ortes). 

1) Beroohnefc von. M Lembert, Z phys. Ch 104, 109 (1923), der aber das Vorkommen 
dieser Zahl wenigstens m normalen Fallen für unwahrsolieinlioh halt, im HmbLiok auf die Ab- 
stoßung, die so viele gleichnamig geladene Körper aufemander ausuben 

2) Für die Anordnung von acht Kugeln smd zwei Mogbohkeiten vorhanden,^ ebenfalls 
für zehn Kugeln. Zwölf Kugeln kann man m mindestens fünf Arten anwenden Wibtinqer, 
Z. anorg Ch 114, 25 (1920) 

2) Epheaim, Ber. 60, 1221 (1926) 
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G. F. HuTTia^) hat em interessantes Schema entworfen, nach dem er die voraus- 
sichthche maximale Koordinationszahl aus der Große des Atomvolumens der Ele- 
mente abzulesen vermag. Er setzt die Eeihenfolge der lonengrößen näherungsweise 
gleich der Reihenfolge der Atomvolumina, so daß der Radius R des Zentralatoms 
in dritter Potenz gleich dem Atomvolumen multipliziert mit einem Proportionali- 
tatsfaktor ä ist. R^ •= k • Atomvolumen. 

Bei Halogeniden hegt der Übergang von der Koordinationszahl vier zur Zahl sechs 
sicher zwischen der Atomgroße des Berylliums (6,4) und der des Nickels (6,67). 
Wird er als dicht unter dem Volumen des Nickels liegend, nämlich bei 6,64, an- 
genommen, so ergibt sich k zu 0,01072. Damit sind dann alle Werte festgelegt, 
bei denen Übergang von einer maximalen Koordinationszahl zu einer anderen statt- 
findet. Diese liegen für 

max.Koord.-Zahl- 3-4 6-7 7-8 8-9 9-10 10-12 

beim Atomvolumen . 0,95 19,3 26,1 36,7 64,0 68,6 

Die Bxistenzgebiete der verschiedenen maximalen Koordinationszahlen bei den 
einzelnen Elementen gibt die folgende Eigur, bei der die Elemente m Eorm der be- 
kannten Kurve der Atomvolumina als Funktion des Atomgewichts angeordnet sind. 



Fig 87 Atomvolumen und BLoordinationszahl 


Huttiq- kontrolliert das ZutrefEen seiner Folgerungen an den Existenzgebieten 
der Chlorid-Ammoniakate, wo sie sich recht gut bestätigen. Bei den Chloriden 
der schwereren Alkahen, die nach dem Schema gerade besonders viel Ammoniak 
anlagern sollten, treten zwar Ammoniakate überhaupt nicht auf, doch kennt man 
hier Amalgame, die zwölf Atome Quecksilber enthalten Die Wahl der Chlo- 
ride als Vergleichsmaterial ebenso wie die der Ammoniakate ist zwar einiger- 


1) Z. auoTg Ch 142, 135 (1925) 
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maßen wiUldirlich. und Huttigs Berecknungen wurden bei Salzen fast aller an- 
deren Sauren oder Anlagerungsverbindungen weniger zutrefiend ausf allen. Aber 
auch die Konstante h ist ja für die verschiedenen Verbiudungsklassen verschie- 
den, und es kann recht wohl angenommen werden, daß die lonenvolumina der 
Metalle sich bei Verbmdung mit anderen Saureresten derart verändern, daß, wenn 
man sie richtig emsetzen würde, nun wieder gute Überemstimmung erfolgen könnte. 
Auch sonst hegen zwar einige Unstimmigkeiten zwischen Beobachtung und Berech- 
nung vor, aber man kann mcht erwarten, daß die überaus einfache Voraussetzung 
der HuTTiGschen Arbeit nicht durch Komplikationen gestört wird, die sich noch 
nicht ubersehen lassen Zweifellos verdient seine Untersuchung großes Interesse 
als erster Versuch, die räumliche Bedeutung der Koordinationserscheinungen rech- 
nerisch auszuwerten. 

In mcht wemgen ^Fallen treten Koordinationszahlen auf, die den nach der 
Volumgröße der Zentralatome zu erwartenden Wert bedeutend übersteigen, oft 
ihn verdoppeln. So weisen die Alaune pro Atom dreiwertigen MetaUs 12 , d. h 
2 • 6 Wassermoleküle auf, komplexe Säuren enthalten pro Phosphor- oder Arsen- 
atom 12 M0O3- oder WOs-Reste, auch Ammoniakate mit sehr erhebhchem Ammo- 
niakgehalt sind bekannt. Diese Tatsache hat bereits Wernee durch Annahme von 
„Doppelmolekülen“ der angelagerten Teile erklärt. Er versuchte, hierdurch die 
Molekulzahl herabzudrücken, aber es ist sterisch kaum denkbar, daß die beiden 
Hälften des Doppelmoleküls dem Zentralatom gegenüber die gleiche Rolle spielen 
und daß eine so große Anzahl von Neutralteilen das kleine Zentralatom direkt 
berührt. Wir müssen un^ daher eine andere, gleichfalls auf Werner zurück- 
zuführende Vorstellung zu eigen machen, die dann besteht, daß um das Zentral- 
atom herum in mehreren Sphären Anlagerung erfolgen kann Es braucht dann die 
in der inneren Sphäre vorhandene Anzahl von Koordinationsgliedern eine normale 
Hohe mcht zu überschreiten Mehrere Sphären sah Werner in Salzen, wie z. B. 
[PtClgjKg, in denen die Cl-Atome die innere, die K-Atome die äußere Sphäre be- 
setzen. In zweiter Sphäre glaubte er immer nur ionisierbare Reste annehmen zu 
müssen. Es ist nur ein kleiner Schritt zu der Annahme, daß auch gleichartige Atome 
oder Moleküle in mehreren Sphären existieren können. Es mögen im Alaun sechs 
Wassermolekule die erste, sechs weitere die zweite und die Saurereste dann die 
dritte Sphäre besetzen. Es fragt sich nur, wie die Moleküle der zweiten Sphäre an 
die der ersten gebunden sind, bzw. welche Beziehung sie zum Zentralatom haben. 
Wohl alle Heutralteile, die in so großer Menge addierbar sind, haben die Fähigkeit, 
als Dipole zu fungieren. Selbst wenn dies Vermögen nur schwach ist, so muß 
die Dipolnatur dadurch gestärkt werden, daß der Neutralteil sich mit einem Pole 
an das, z. B. positive, Zentralatom anschließt Es wird dann seine negative Ladung 
zu diesem herangezogen, seine positive wie durch Kondensatorwirkung ebenfalls 
beeinflußt werden und nun imstande sem, aktiver emem zweiten Molekül ent- 
gegenzutreten und dies zu binden. So erhalt man um das Zentralatom herum einen 
Mantel vpn Neutralteilen, der ahnhch aufzufassen ist, wie der von Solvaten ge- 
tragene Wassermantel). Man kann also annehmen, daß besonders ammoniak- 

Auch nach Max E. Lbmbebt, Z phys. Ch 104, 107 (1923), kann das Zentrahon dann als 
gesättagt betrachtet werden, wenn es von den Addenden räumhch so umgehen ist, daß kein 
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reiche Ammomakate, z. B. Kobaltiake, Welche über die normale Zahl hinaus noch 
Arnmoniakinoleküle addiert haben^), solches als „Solvatammoniak enthalten. 
Wenn man annimmt, daß der Atombau des Kristalls bei dieser ,, Solvatisierung 
unverändert bleibt, wie dies für Zeolithe bei der Wasseranlagerung nachgewiesen 
ist, so kann natürlich die Anlagerung nur d»,-nn erfolgen, wenn das Innere des 
Knstallgebäudes Platz laßt für Einschiebung solcher UTeutralteile (,, Packungs- 
ammoniak“, „Packungs Wasser“). Platz aber wird vor allem dann vorhanden sein, 
wenn die Größe der Emzelbausteine recht verschieden ist, wenn z. B. große Anionen 
mit kleinen Kationen vereimgt sind. Bei Alternieren dieser Bestandteile werden 
dann Hohlen im Kristall vorhanden sein, die noch durch Packungsteile gefüllt 
werden können^). So smd in der Tat z. B. Salze kleiner Kationen mit sehr volu- 
minösen, orgamschen Säureresten zu abnorm großer Ammomakanlagerung be- 
fähigt®), während diese Befähigung sofort verschwindet, wenn für einen schon aus 
der Formel ersichtlichen Raumausgleich gesorgt wird. Somit begünstigt Größen- 
verschiedenheit von Kation und Anion überhaupt Erhöhung der Koordination^). 

Man kann ohne viel Unterschied diese vermehrte Aufnahme von Neutralteilen 
auch als Adsorption oder als feste Lösung auffassen. Die Adsorption vollzieht sich 
sicherhch nicht ohne Einwirkung chemischer Affinität, wie sie ja auch hier durch 
Dipolbildung angenommen wird. Die „feste Losung“, eine innige, mehr oder weniger 
-regelmäßige, molekulare Mischung mehrerer Bestandteile ist ebenfalls von derRaum- 
gebung derselben beemflußt, lockereren Gesetzen folgend als der Isomorphismus, 
aber doch solchen, die mit den Isomorphiegesetzen in Beziehung stehen. So hängt 
also die Hohe der Koordinationszahl nicht nur ab von def absoluten Große der Be- 
standteile, sondern auch von deren gegenseitigen Großenverhältnissen, sicherlich 
auch von ihren gegenseitigen elektrischen Beeinflussungen, über die aber noch nicht 
Genügendes bekannt ist. Die Betätigung einer Koordinationszahl, ja das Auftreten 
von Koordmation überhaupt, wird erst ermöglicht durch günstige räumliche Ver- 
haltmsse. Smd dieselben, z. B. durch gleichförmige Packung von Kation und Amon 
im Knstall ungünstig, so tritt Koordmation nicht oder weniger in Erscheinung, 
falls nicht durch Einwirkung des zu koordinierenden Teiles das ganze Kristall- 
gebäude auseinandergerissen wird. 

§ 80. Bindungsfestigkeit und Bindungsmogliclikoit. Bei der Betrachtung der 
Möghchkeit des Auftretens von Verbmdungen, besonders Nebenvalenzverbindun- 
gen, also der Offenbarung der Valenz, muß man daher zwei diese beemflussende 
Faktoren ausemanderhalten, die Bindungsfestigkeit imd die Bindiingsmoglich - 
keit Beide sind Voraussetzung für eine bestimmte Valenzhohe. Ist die Bindungs- 

■weiteres Atom (Ion) mehr an dasselbe unmittelbar borantreten kann, wenn ch also nllscilig 
von seinen Addenden umhullt ist Immerhin ist noch eme Bindung in /.weiter iSphnrc* mö^'- 
lich, doch muß dieselbe entsprechend den stark gesohwaohten eloktroHtatisehen liindungH- 
kraften, die nach dem CoDLOMBSchen Gesetz mit dem Quadrate der Ifiiitferiiung ali- 
nehraen, von der m der ersten Sphäre scharf geschieden sein, sowolil di-r GroUeiionliuiiig 
wie dem Wesen nach 

1) Vgl. Ephkaim, Z anorg. Ch 147, 24 (1925) - Vgl. auch L ('i.a«k, A ()ufK 

und W Hahkins, J. Am. Soo 42, 2483 (1920). — ®) Ephraim, Boi 50, (144 (ll)IS) 

■*) Eine Horleitung dieser Regel aus elektrostatischen Motiven vgl .1 .1 Tiio.mson 
(S. 256), vgl ferner S 301. 
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f estigkeit, welche gemeinhin durch die Affinität bedingt wird, germg, so wird die 
Maximalvalenz schon durch geringe äußere Einflüsse (Temperaturerhöhung) herab- 
gedrückt oder aufgehoben werden können. Ist die Bmdungsmoglichkeit gering, 
weil die räumlichen Verhältmsse ungünstig liegen, so wird selbst bei großer Affinität 
die Verbindungsbildung erschwert oder verunmöglicht sein. Große Bindungs- 
festigkeit haben wir z. B. bei den Ammoniakaten der Nickelsalze: das Jodid, 
welches sechs Molekiile Ammoniak zu addieren vermag, halt diese noch bei 235° 
fest. Große Bmdungsmoglichkeit dagegen besteht z B. beim Banumchlond, 
daß unterhalb 0° acht Ammomakmolekule kettet. Aber es verliert dieselben sämt- 
lich schon wenig über 0°, weil die Bindimgsf estigkeit gering ist, wahrend Nickel- 
jodid auch weit unterhalb 0° mcht mehr als sechs Ammoniakmoleküle auf nimmt, 
weil die räumliche Bmdungsmoglichkeit fehlt. 

Betrachten wir, durch welche Faktoren diese beiden, häufig die Betätigung der 
Nebenvalenz bedmgenden Komponenten beeinflußt werden: 

1. Die Bindungsfestigkeit. — Sie ist durch Kleinheit des Zentralatoms 
und durch Größe semer Hauptvalenz begünstigt. Bei Ionen gleicher Wertigkeit ist 
die Feldstarke um so großer, je Hemer die Ausdehnung des Feldes ist (Thomson, 
Kossel, Fajans). Betrachtet man die Anlagerung von Neutralteüen als auf An- 
ziehimg zweier elektrischer Felder entgegengesetzten Vorzeichens beruhend, so 
wird mit steigendem Volum der Felder bei gleichem Ladungsquantum die „Affini- 
tät“ Heiner werden. Erhöht man dagegen die Ladungszahl, indem man ein höher- 
wertiges Ion als Zentradion verwendet, so steigt bei gleichbleibendem oder an- 
nähernd gleichbleibendem Volumen des Zentralatoms dessen Feldstarke, also auch 
die Bindungsfestigkeit der Nebenvalenzbindung, wie dies AnEOG-BoDLANDER, 
Fajans und Ephraim teils theoretisch, teils durch experimentelle Belege dar- 
getan haben. 

2. Die Bmdungsmoglichkeit — Sie ist gleichfalls durch die Volumverhalt- 
nisse beeinflußt, jedoch m anderer Weise' Sie hangt von der Oberflachengroße des 
Komplexkernes ab und auch von dem Kaumgebiet, welches außerhalb des Kom- 
plexkernes den angelagerten Partikeln zur Verfügung steht. Um einen großen Kern 
können sich viele Neutralteile versammeln. Es wird also der Faktor, der die An- 
lagerungsfestigkeit herabsetzt, die zahlenmäßige Anlagerungsmoglichkeit er- 
höhen. Wird der Zentralkern durch andere ihn anziehende Materie nicht emgeengt, 
so werden sich die bipolaren Neutralteile sogar in Ketten an ihn hangen und es 
ko mm en so valenzvermehrende Affimtatsreste zum Vorschein, die unter räumlich 
ungünstigen Umstanden unbemerkt bleiben. Freischwebende Ionen, wie wir sie in 
Losung haben, können so das Maximum ihrer Affinit ät zur Geltung bringen, wes- 
halb die Solvate eme besonders große Anzahl von Neutralteilen enthalten. 

§ 81. Die elektrostatische Komponente der Volumwirkung. Die Ursache der 
großen Bedeutung des Volumens für die Valenzbetatigung laßt sich, soweit 
sie nicht in einer Veränderung der Bedeckungsmoglichkeit (vgl S. 277) liegt, 
am wahrscheinhchsten in der Wirkung elektrostatischer Einflüsse sehen. 
Gleichgültig ob man die Valenzbetatigung bei derartigen Anlagerungen auf Elek- 
tronenaustausch, auf gemeinsame Elektronenbmdung der Komponenten oder auf 
die anziehende Wirkung von Kraftfeldern (vgl. S 226) zuruckfuhrt, kann man die 
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„Deformierbarkeit“ der Bestandtedej welche K. Fajans so erfolgreich für zahl- 
reiche Erscheimuigen verantworthoh gemacht hat, auch für die Valenzhetätigung 
in Verbindungen irgendwie additiver Natur als wesentlich ansehen. Nach Ephraim^) 
wird, wenn man die Kraftfeldhypothese für die Anlagerungsverbindungen gelten 
läßt, die Auswolbung dieser Kraftfelder, auf Grund deren sich die Verbindung 
vollzieht, um so wirkungsvoller sem, je Memer das Atom ist. Auf Grund der neueren 
Lehre von der Atomstruktur wird sich die ErMarung der Valenzverhältnisse bei 
additiven Verbindungen, im Ausbau der S. 269 gegebenen Theone, wie folgt ge- 
stalten: 

Betrachten wir zunächst eine kationisch komplexe Verbindung, wie z. B, 
[Ni(NH 3 )g]Cl 2 , allgemein * p!de(NH 3 ) JXja, in der das Ammoniak mit dem Metall- 
atom in enger Bindung steht. Wir denken uns die Anlagerung des Ammomaks an 
das Metallatom als unter Auswirkung von Kraftfeldern (vgl. S. 259) vollzogen. 
Befinden sich positive Kerne und negative Elektronen des MetaUatoms nahe bei- 
einander, d. h. ist das Metallatom klein, so ist sem Kraftfeld intensiv, die An- 
ziehung der Ammomakmolekule erfolgt stark, die Valenzgrenzen smd zu hohen 
Temperaturen verschoben. Wird dagegen bei gleichbleibendem Verhältnis der 
Kernladungen zu der Zahl der Elektronen das Atom gedehnt, so werden die bmden- 
den Kraftfelder voluminöser, jede EmzelsteUe an ihnen also wirkungsarmer. Es muß 
daher bei Atomen ä hnli chen Baues, wie Mn, Fe, Co, Ni, die Anziehungsintensitat mit 
steigendem Volumen der Atome fallen, was den Beobachtungen entspricht. 

Die Wirkung des Anions auf die Lage der Valenzgrenzen des komplexen Kat- 
ions ist bekanntlich entgegengesetzt (vgl. S. 287) Dies läßt sich folgendermaßen 
erklären: Nach den Ausfuhrungen von K. Kajai^s^) fallt die „deformierende“ 
Wirkung von Anionen gleicher Außenelektronenzahl, wie z. B der Halogene, mit 
steigendem Volumen derselben. Die elektrostatisch wirksamen Stellen des großen 
Jodatoms bleiben vom MetaUatom im Durchschnitt räu m lich ferner als die- 
jenigen des klemen Fluoratoms. Deshalb stehen die Elraftfelder des MetaUatoms 
im Jodid der Ajilagerung von Neutralteilen mehr zur Verfügung als im Fluorid, 
wo sie zum Halogen hingezogen werden, die Valenzgrenzen bei Molekulanlagerung 
f allen m der Reihenfolge Jodide Bromid-»- Chlorid-»- Fluorid Oxyde sind besonders 
ungeeignet zur Ammoniakanlagerung. Die Valenzgrenze wird also mit steigendem 
Volumen des Anions nach oben verschoben, die Volumwirkiing ist umgekehrt wie 
beim Kation. 

Man kann auch sagen, daß die Deformation des Kations nur bis zu einer ge- 
wissen Grenze moghch ist. Je naher dieser Grenze das Kation schon durch die Wir- 
kung des Anions allem getrieben ist, um so wemger energetischer Spielraum bleibt 
für die in gleicher Richtung liegende Betätigung von Neutralteilen. 

Handelt es sich um Anlagerungsprodukte an neutrale Kerne, bei denen ein 
Gegensatz Kation- Amon nicht besteht, wie z. B. um Ammoniakate der elemen- 
taren Erdalkalimetalle, wie Ca(NH 3 )g, so muß mit steigendem Volumen des Metalls 
die Valenzgrenze nach tieferen Temperaturen verschoben werden, denn das ge- 

Z phys Ch 81, 198 (1913) - “) Vgl. besonders K Fajans und G. Joos, Z. Phys 
23, 1 (1924). 
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dehntere Feld des größeren Metalls besitzt geringere Bmdungsmtenaität. Ein Bei- 
spiel hierfür hefert die Verbindnngsreihe [Ba(NB[ 3 )g], [Sr(NH 3 ) 8 ], [Ca(NH 3 ) 3 ]i), 
deren Dissoziationswärmen 10,32 bzw. 9,91 bzw. 9,65 Kal. betragen. 

iLhnlich mögen die Verhältnisse auch bei Anlagenmgsprodukten etwa von der 
Formel [Me(!NH 3 ) 2 X 2 ] liegen, bei denen ein Gegensatz zwischen Anion und Kation 
mcht mehr existiert und die nicht in Ionen zu zerfallen vermögen. Bei diesen Ver- 
bindungen verschiebt sich bekanntlich die Valenzgrenze mit Volumverknderung 
der Säurerest.e in umgekehrter Weise, als wenn diese Saurereste ionogen gebunden 
sind. Man kann dies vielleicht so erklären, daß infolge der großen Nähe der Säure- 
reste am MetaUatom dessen Kraftfelder mcht nur von der Intensität, sondern 
auch vom V olumen der Kraftfelder des Saurerestes beeinflußt werden, derart, daß 
ein großer Säurerest eine große Stelle der Kraftfelder zuzudecken vermag, so daß 
für die Ammoniakmoleküle nur noch eine germgere Kraftfeldfläche zur Verfügung 
steht. Dann muß also Vergrößerung des Saurerestes die Valenzgrenze erniedrigen, 
wahrend sie sie bei den rein ionogenen Verbmdungen erhöhte. Es würden sich hier 
die Wirkungen den Bedeckung s Wirkungen an die Seite stellen, von denen S. 277 
die Rede war und die Anlagerungsfahigkeit wäre rem sterisch stark beemflußt. 
Man darf aber nicht außer acht lassen, daß die in den homöopolaren Verbindungen 
anders als in den heteropolaren angeordnete Elektronenkonflguration an sich schon 
emen Unterschied im ganzen Verhalten hervorbringen kann. 

Halt man die Richtigkeit dieser Bedeckungstheorie für wemger wahrschem- 
hch, so läßt sich eine Feldwirkungstheorie auch auf folgender, noch ein- 
leuchtenderer Basis aufbauen. In den homöopolaren Verbmdungen umkreisen, 
nach den Anschauungen Kuokrs und anderer, Elektronen beide Kernarten ge- 
memsam. Beide Kerne bilden hier eine positive Einheit, die mit den negativen 
Einheiten der Mäntel Enaftfelder entwickelt. Je kleiner die negativen Atome (und 
naturhch auch die positiven), um so kleiner die Kreise. Hier handelt es sich nicht 
mehr nur um eme Dehnung des anlagernden, positiven Restes, sondern das Gesamt- 
volumen des Moleküls nut der gemeinsamen Kernkombination übt die an- 
ziehende Wmkung aus. Es ist verständlich, daß diese mit Fallen des Gesamt- 
volumens, also auch des Volumens des negativen Bestandteils steigt, während 
sie bei ausgesprochen gegensätzlicher Wirkung zwischen Kation und Amon mit 
Fallen des Amonenvolumens fiel. 

Vielleicht ist man als Folgerung davon überhaupt berechtigt, eme Verbmdung, 
deren Ammoniakate mit steigendem Volumen des Säurerestes stabiler werden, als 
heteropolar anzusehen, wahrend eme solche, deren AT nTin nTnfl.Vfl.tft mit fallendem 
Volumen des Säurerestes beständiger werden, als homoopolar betrachten muß 
So erklärt sich wohl auch, daß die Verbmdungen der Metalle der Nebengruppe 
nicht selten em entgegengesetztes Verhalten der Valenzgrenzen zeigen wie die 
der Hauptgruppen, da sie überwiegend zur Bildung homoopolarer Verbindungen 
neigen. 

Natürlich sind die Vorhaltmsse bei räumlich komplizierten Saureresten, be- 
sonders solchen mehrbasischer Sauren, mcht so übersichthch wie bei Salzen der 


W. Biltz und G F. Huttig, Z anorg Ch 114, 241 (1920) 
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Halogenwasserstofisauren, da die Peldverteilung in einem mehratomigen Anion 
nicht ohne weiteres zutage liegt. 

Auch die Verschiebung der Valenzgrenzen hei Wertigkeitswechsel des 
Zentralatoms laßt sich durch die Deformationseracheinungen leicht erklären. Geht 
ein zweiwertiges Kobaltatom in ein dreiwertiges über, so verliert es ein Elektron, 
wahrend die Zahl seiner Kernladungen die gleiche bleibt. Die Kerne müssen daher 
auf den ubrigbleibenden Elektronenmantel eine relativ stärkere Anziehung aus- 
liben, der Mantel verengert sich, das Atomgebilde nimmt ein kleineres Volumen 
em und wirkt demnach stärker anziehend auf die Neutralteile. In der Tat halten 
Chromoverbindungen das Ammomak wemger fest als Chromisalze, Thallo- weniger 
als Thalhsalze, und ähnlich ist es bei Platin-, Kobalt- und anderen Verbindungen^). 
Eine Ausnahme bilden die Eisensalze, bei denen die Anlagerungsprodukte des drei- 
wertigen Eisens labiler sind als die des zweiwertigen. Die Verschiebimg der Valenz- 
grenze zu höheren Temperaturen bei Zunahme der Wertigkeit wurde bereits von 
Abegg und Bodlajsder^) vorausgesehen und auch nach der Auffassung von 
J Stark®) kann man sie erklären: Betrachtet man die Neben valenzbindimg als 
hervorgerufen durch Übergreifen von Kraftlimen, die innerhalb eines Atoms oder 
Moleküls verliefen, auf ein anderes Atom oder Molekül, so wird dies Übergreifen um 
so besser stattfinden können, ]e mehr sich die Kraftfelder herauswolben. Die Aus- 
wolbung wird aber bei Anhäufung gleichnamiger Überschußladungen auf dem 
Atom an Intensität zunehmen, somit wird eine Zunahme der Hauptvalenzzahl 
auch eine Steigerung der Nebenvalenzmtensität bewirken. 

Die Ursache, welche die Intensität der Valenzbetätigung der angelagerten 
Neutralteile bedmgt, ist noch am wenigsten erkennbar. Bedenkt man, daß 
Ammoniak und Wasser besonders zu dieser Valenzbetatigung neigen, so könnte 
man geneigt sein, die bei diesen Körpern bekanntlich besonders große Dielektrizi- 
tätskonstante damit m Beziehungen zu bringen, ihre dissoziationserregeiide Wir- 
kung, welche sich in der erhebhchen Leitfähigkeit der Salzlösungen äußert, in denen 
sie als Lösungsmittel fungieren. Prüft man jedoch noch andere Neutralteile auf den 
Zusammenhang zwischen Haftfestigkeit und Dielektrizitätskonstante^), so läßt 
sich eine Beziehung mit Sicherheit mcht erkennen. Bei substituierten Ammoniaken 
beobachtet man dagegen eine solche bei dem Quotienten a us kritischer Tem- 
peratur und kritischem Druck, Wahrscheinlich spielt dagegen die Dipolnatur 
der Neutralteile eine Rolle bei ihrer Valenzbetatigung, diese ist bei Wasser und 
Ammoniak jedenfalls scharfer ausgeprägt als etwa bei HCl, HBr, SOg, CO, NO und 
anderen Molekülen, die ein beschrankteres Anlagerungs vermögen besitzen®) Vgl. 
auch S 317 

Daß bei obigen Betrachtungen naturhch nicht ruhende Kraftfelder aus ruhenden 
positiven und negativen Ladungen m Rechnung zu stellen sind, sondern Durch- 
schnittslagen von solchen, wie sie durch die Bewegung der Elektronen hervor- 
gebracht werden, wurde bereits S 259 erörtert 

‘) F Ephraim und S Millmann, Ber 50, 629 (1917). --)'/■> anorg C'h 20, 471 (1S99) 

- 3) Prinzipien der Atomdynamik III, 129 - ■*) F. Ephbaim und R Linn, Ber Kl, ,‘17, ")S 
(1913) - ®) F. Ephraim und Cl Aelliu, Helv. ohim Acta «, 37 (1923), F Epiikaim, Mm 
58,2262 (1926), 69, 790 (1920) 
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Will man die Bildung sololier NebenvaJenzverbmdungen nioht auf Kjraftfeldwirkung zu- 
rückfübxen, sondern, z B. un Sinne von SroowiOK, auf Emordnung von Elektronen des an- 
gelagerten Bestandteils in das Elektronengebäude des Zentralatoms, so erklärt sich die Volum- 
wixkung des Kations auf dessen elektrostatisohe Auswirkung in ähnlicher Weise. Je naher sein 
positiver Kern der anlagerungsfabigen Schale liegt, d. h. je kleiner das Atom ist, um so großer 
wird die elektrostatische Wirkung des Kerns nach außen hin sein. Je größer weiterhm das Amon 
ist, um so weniger wird dessen positiver Kern den des Kations in semer anziehenden Wirkung 
schwächen können Haben sich Anion und Kation zu einem homoopolaren Gebilde zusammen- 
geschlossen (Tj^us [MeX 2 (NH 3 ) 2 ]), in dem die Elektronen beide Kemarten umkreisen, so be- 
dmgt das klemere Volumen bei klemerem Saurerest größere Anziehung des gesamten Gebildes 

Dabei ist es natürlich unbenommen, auch für die Elektronen der angelagerten Teile gewisse 
geometrische Anordnungen anzunehmen, ohne daß diese Elektronen geradezu m das Elek- 
tronengebäude des anlagemden Körpers hmemgezogen werden, wie dies Sidgwiok u a (vgl 
S. 244) verlangen J. J. Thomson^) denkt sich z. B. die Koordinationszahl als durch die 
geometrische Neigung der angelagerten Atome zum Zentralatom bedingt. Er nimmt 
an, daß auch bei der Anlagerung Aohtersohalen von Elektronen eine Rolle spielen, die aus den 
koordinierten Atomen stammen. Kehren nun die angelagerten Atome, für welche Wurfel- 
konßguration der Elektronen angenommen wird, dem Zentralatom eine Ecke zu, so sind deren 
acht notwendig, um eme Achterschalo zu bilden, die Koordinationszahl ist gleich acht Kehren 
sie ihm aber eine Kante zu, die also zwei Elektronen enthält, so genügen vier, um eme Achter- 
schale zu bilden. Kehren sie ihm schließhoh eme Ela che zu (vier Elektronen), so wird die Achter- 
schale schon durch Anlagerung von zwei Atomen erreicht (Koordmationszahl 2). Bei der häufig 
vorkommenden Koordinationszahl 0 nimmt er an, daß vier Oktetts der angelagerten Atome 
dem Zentralatom eme Ecke zukehren und außerdem zwei eme Kante Dieser Hjrpothese wird 
man mcht ohne Bedenken folgen können, denn abgesehen davon, daß hierdurch unbeobachtete, 
allerdings vielleicht schwer erkennbare Isomerien auftreten mußten, scheint sie für symme- 
trische Radikale, wie [SiFJ", etwas kompliziert. Immerhm würde sie den relativ leichten Zer- 
fall m [SiEJ und 2 E' verstandheh machen Emen Widerspruch gegen die obige Bedeckungs- 
theorie enthalt die Hj^pothese Thomsostb nioht 

§ 82, Weitere Erlahrungsergebnisso über die Bedeutung des Volumens fiir die 
Valenz. Die Bedeutung des Volumens der Komponenten für die MogHchkeit 
der Existenz von Verbindungen ist zuerst durch Messung der Stabilitatsgrenzen 
von Metallsalz-Ammoniakaten erkannt worden^). E. Ephraim untersuchte 
zuerst, um den Einfluß verschiedenartiger elektrischer Ladung auszuschalten, aua- 
Bchheßhch Ammomakate zweiwertiger Metalle und fand, daß im allgemeinen 
die Haftfestigkeit des Ammoniaks an dem Metallatom in der maximalen Additions- 
stufe um so geringer ist, ]e großer das Volumen des betreffenden Metalles ist. So 
bilden die Halogenide der voluminösesten zweiwertigen Metalle, wie Barium, 
Strontium, Calcium, Blei, Zinn, Quecksilber bei Zimmertemperatur überhaupt 
kerne Hexammine oder Pentammme, wahrend bei den weniger voluminösen Me- 
tallen Magnesium, Cadmium, Zink, Mangan, Kupfer, Eisen, Kobalt und Nickel 
solche auftreten. Das klemstvolumige Metall, das Beryllium, vermag jedoch kein 

1) J. Erankhn Inst. 106, 778 (1923). - ®) E Ephuaim, Ber. 46, 1322 (1912), Z phys. 
Ch 81, 613 (1913), 83, 196 (1913), Ber 46, 3103, 3742 (1913), 47, 1828 (1914); 48, 629, 024, 
638, 646, 1770 (1915), 49, 2007 (1916), Helv. chim Acta 0, 37 (1923), Bor 60, 629, 1069, 1088 
(1917); 61, 130, 236, 664, 706 (1918), 52, 241, 940, 964 (1919), 63, 648 (1920), 64, 973 (1921), 
68, 2202 (1925), 69, 790, 1219 (1926), Z anorg Ch 147, 24 (1926), Helv. chim Acta 4, 762, 
900 (1921) u. a. m. 
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Hexammin mehr zu bilden, nicht weil die Bildungsintensitat ibm mangelt, sondern 
weil es, eben wegen seines sehr kleinen Volumens, mcht mehr die Moghohkeit be- 
sitzt, auf semer Oberfläche sechs Ammoniakmolekule zu gruppieren. Ähnlich 
hegen die Verhältnisse bei den Sulfaten dieser Metalle. Das Sulfat des Heinst- 
voluiTugen Metalls, des Berylliums, bindet wenig Ammomak, weil die Bedeckungs- 
möglichkeit hier noch gering ist^). Die Metalle mit mittlerem Atomvolumen (Ni, 
Co, Mn, Cu, Fe, Zn, Cd) vermögen in ihren Sulfaten 6—6 Moleküle Ammoniak zu 
ketten, wahrend Zinn und Quecksilber deren nur 4 aufnehmen. Die grdßstvolumigen 
Metalle (Pb, Ba, Sr, Ca) nehmen überhaupt kein oder nur sehr wenig Ammoniak 
bei Zimmertemperatur auf. Ihnen schheßt sich übrigens unerwarteterweise auch 
das Magnesium an, dessen Atomvolumen etwas germger ist als das des Queck- 
silbers. Es ist bemerkenswert, daß diese Ergebmsse besser stimmen, wenn man das 
Volumen der elementaren Metalle, und nicht dasjenige ihrer Ionen®) zugrunde 
legt. Auch das Volumen der Ionen ist ja mcht konstant, sondern unter dem Einfluß 
der Gegemonen variabel, hier auch unter demjenigen der angelagerten Neutralteile 
Über das lonenvolumen der Metalle in den Salzammoniakaten sind wir bisher nicht 
orientiert, es ist möghch, daß es sich unter der ausgleichenden Wirkung der völligen 
Sättigung mit Ammoniak wieder in eme Reihe ordnet, die derjemgen der elemen- 
taren Atome parallel läuft. 

Gerade umgekehrt ist die Wirkung der Anionengroße auf die Lage der Valenz- 
grenze der Ammoniakate* je großer das Anion, um so lockerer die Bindung des 
Ammoniaks am Kation®) und ebenso erfolgt dadurch Umkehrung der Stabüitats- 
verhaltmsse, daß nach Austritt emer gewissen Anzahl von Ammoniakmolekülen 
am Metall genügend Koordinationsstellen frei werden, um dem Saurerest direkten 
Zutritt zum Metall, also Bildung emer homoopolaren Verbmdung zu gestatten. So 
st [Ni(NIl 3 )g]Ja stabiler als [Ni(NH 3 )g]Cla, dagegen [Hg(NH 3 ) 2 J 2 ] labüer als 
[Hg(NH 3 ) 2 Cl 2 ]^). Dieser Satz von der „Stabihtätsumkehr“ bei Umwandlung des 
komplexen Kations in ein neutrales Molekül ist später auch von W. Biltz vielfach 
bestätigt worden. Theoretische Deutungen vgl S. 284. 

Die gleichen Erscheinungen über Lage und Verschiebimg der Valenzgrenzen, 
die sich beiAmmoniakaten zeigen, treten auch bei allen anderen Anlagerungs- 
verbindungen und sogar Hauptvalenzverbindungen auf. Sie smd mcht nur bei Hy- 
draten, Alkoholaten und Additionsverbmdungen mit Ammen bemerkbar, sondern 
zeigen sich auch bei Polyhalogeniden, Additionsverbindungen von HCl, BIBr, SOg, 
ja selbst bei Carbonaten, Nitraten, Sulfaten und bei Peroxyden, die ja als MeO, CO 2 , 
Me0,N206, Me 0 ,S 03 bzw. MeO,0 aufgefaßt werden können und sich danach 
verhalten. Vielfach lassen sich Zahlenbeziehungen aufstellen, nach denen es ge- 
lingt, rein theoretisch die Lage des Dissoziationspunktes einer Verbmdung nur aus 
Kenntnis dea Atomvolumens ihrer Komponenten zu errechnen, wenn der Dissozia- 
tionspunkt einer anderen, ähnlichen Verbmdung bekannt ist, also die Grenze der 
Valenzbetätigung aufzufinden. Als Beispiel seien nur einige Zahlen über Poly- 
halogeiiide wiedergegeben®), aus denen sich zeigt, daß der Quotient aus der 

1) Ber 60, 1219 (1926) - -) Vgl. z B V M Goldsohmidt, GeochemiBche Verteüungs- 
gesetze der Elemente VII, 26 Oslo 1926 - Ephkaim, Ber. 46, 3105 (1913), 48, 624 
(1916). - *) Z. phys Ch 81, 528 (1913) - ®) Ephraim, Ber 60 a, 1069 (1917) 
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absoluten Dissoziationstemperatur und der Wurzel aus dem Volumen des Metalls 
bei analogen Polyhalogemden des Eubidiums und Caesiums innerhalb der G-renzen 
der Messungsfebler gleich ist: 


Verbindung 

PliO 

T yr 

CbJ 3 

260° 

62,6 

RbJa . .. . 

192“ 

62,2 

CflBrg . ... 

147,6° 

60,2 

BbBrg . . . 

106,6° 

60,6 

CsJBrj .... . . 

242,6° 

61,8 

EbJBrg 

186,6° 

61,6 

CbJCIj. . 

209° 

67,6 

BibJClg . . . . 

161° 

66,8 

CaClBrj . . . . 

124° 

47,4 

RbClBrj ... ... 

81° 

47,7 

CaaüBr 

138° 

49,1 

RbClaBr . 

93° 

49,0 


1,12 

1.11 

1.12 

1 , 1371 ) 

1.12 

1.12 


Man konnte also unter Zugrundelegung des Quotientmittelwertes 1,12 den 
Dissoziationspunkt von z. B RbJBrg berechnen, wenn derjemge von CsJBrg be- 
kannt ist Man kann ferner unter Benutzung des analog zu findenden Quotienten 
zwischen den Rubidium- und Kaliumverbindungen finden, daß der Dissoziations- 
punkt der strittigen Verbindung KJg tiefer hegen muß als der Siedepunkt des 
Jods, da nun stabil immer diejemge Form ist, welche den klemeren Dampfdruck 
hat, so mußte aus K Jg Jod absublimieren und Jg sich bilden ; KJg existiert also mcht. 

Die Änderung der Valenzgrenze mit wechselndem Druck läßt sich 
ebenfalls bequem berechnen, da alle diese Verbindungen der RAMSAV-YouNGschen 
Regel ziemhch genau gehorchen. Man braucht also nur die Isochore emer einzigen 
derart dissoziierenden Verbmdimg zu kennen, um nach Kenntms des Dissoziations- 
druckes einer anderen Verbindung bei einer Temperatur auch denjemgen bei be- 
liebigen anderen Temperaturen zu keimen, also die Verschiebung der Valenzgrenze 
mit Druck und Temperatur zu verfolgen. Die Gültigkeit der RAMSAY-YouNGschen 
Regel für recht verschiedenartige Verbindungsklassen wird in folgender, noch sehr 
erweiterungsfähiger Tabelle gezeigt* 


Druck ln mm 

Wird erreicht von 

Osmi, bei 1 Cs Br, bei 

TC 3 JO 4 ^OaBr, 

200 

169° 

1 116° 

1,130 

300 

181° 

126° 

1,141 

400 

189° 

132° 

1,141 

600 

196° 

137° 

1,144 

600 

202° 

141° 

1,147 

700 

206 6° 

145° i 

1,144 

Mittel- 1,143 


Die geringe Abweichung ist hier aus experimentellen Gründen erklarhch 
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Drook iu mm 

Zu 01,, 6 NH, 

Os Br, 

^CIaBr,=TZtt01„ 6NH 

OsT, 480, 

®0bJ, 4S0, ^ZuOltt SITHi 

200 

34“ 

116“ 

1,264 

-4,6“ 

1,148 

300 

41“ 

126“ 

1,267 

2“ 

1,141 

400 

46,6“ 

132“ 

1,267 

6,6“ 

1,148 

500 

61“ 

137“ 

1,266 

10“ i 

1,146 

600 

66“ 

141“ 

1,262 

13“ 

1,147 

700 

67,6“ 

146“ 

1,26S 

Mittel: 1,266 

16,6“ 

1,146 

Mittel 1,144 


Droofc lu mm 

0,H,NO,' 

NCOH,), 2 HOI 

^Zn01„ 6 NH,:To,H,.. 

N1J„ 6NH,.0Ä 

%1. .. Tzn 

200 

30“ 

1,018 

76,6“ 

1,186 

300 

37“ 

1,018 

82,7“ 

1,188 

400 

42“ 

1,014 

88,6“ 

1,182 

600 

46“ 

1,016 

93,2“ 

1,180 

600 

49,6“ 

1,017 

97,4“ 

1,180 

700 

63“ 

1,014 

100,6“ 

1,188 



Mittel: 1,014 


Mittel: 1,182 


Druck lu nun 

QsAl (804^22 SjO 

^A1 ^ZuOl,, 6 NH, 

Ba02 1 

^BaOi ^ZnCl„6H,0 

200 

89“ 

1,179 

717“ 

8,227 

300 

96,6“ 

1,177 

741,6“ 

8,281 

400 

600 

102“ 

1,174 

769“ 

8.280 

600 

- 

— 1 

/ 04 “ 


700 


Mittel: 1,177 

792“ 



Es ist so ein Teil der Frage gelost, die ExistenzmoghclLk 
aus den Eigenschaften ihrer Komponenten vorauszusehen. 
für thermisch dissozuerbare Verbmdimgen der genannten Ar 
viele andere Verbmdungsklassen. So laßt sich die Entstehimf 
Losungen ausknstaUisier enden Doppelsalzen udter Berü( 
lumens ihrer Komponenten ubersehen, also die Valenzgrenze Lürer iSestand- 
teile festlegen^). Bei Tripelsalzen wie K2Pb[Cu(N02)6] ist z. B. ersetzbar: 

1. Das Kupfer durch die Metalle Eisen, Kobalt, Nickel. 

2 Dos Blei durch die Metalle Calcium, Strontium, Barium. 

3. Das Kalium durch Ammonium, Rubidium und Caesium. 

Diese Vertretbarkeit gewinnt besonderes Interesse bei Berücksichtigung des 
Atom Volumens der in Frage kommenden Elemente. Deren Atomvolumina sind* 


Ni 

Co 

Fe 

Cu 

Mn 

Zn 

Cd 

Mg 

H 

6,6 

6,8 

7,1 

7,1 

7.4 

9,2 

13,0 

14,0 

14,1 

Pb 

Ca 

Sr 

Ba 

TI 

Na 

K 

Rb 

Cs 

18,2 

26,2 

32,6 

36,3 

17,2 

22,9 

46,3 

66,2 

70,4 


Man sieht nun, daß diejenigen Elemente, die einander vertreten können, in der 
Reihe der Atomgroßen die direkten Nachbarn sind. 

ErHKAiM, Helv. ohim. Acta 6, 920 (1923) 
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Die Valenzgrenzen eines Metalls sind übrigens dnrcliauB nicht nur von ihm 
selbst abhängig, sondern wesentlich auch von den Säureresten, die sich mit ihm 
in Verbindung befinden. So zeigen bekannthch Ammoniakate oder Hydrate ver- 
schiedener Salze des gleichen Metalls durchaus verschiedene Dissoziationstempera- 
turen In manchen Fallen^) wird die Valenzgrenze mit zunehmender Säurestarke 
der beteihgten Saure zu höheren Temperaturen verschoben, d. h. die Verbmdungen 
der Salze starker Säuren werden beständiger als diejenigen der Salze schwacher 
Säuren, wie dies auch die Ausführungen von Abego- und Bodlaedeb (vgl. S 226) 
verlangen; z. B. dissozueren die Ammomumsalze im allgememen um so leichter, 
je schwächer die in ihnen enthaltene Saure ist. Auch Ammoniakate von Salzen 
starker Sauren sind meist beständiger als diejenigen von Salzen schwacher Sauren. 
Jedoch ist dieser Parallelismus wohl kem direkter, sondern er rührt daher, daß 
Saurestärke und Anlagerungsvermogen beide ihrerseits durch die Volumverhalt- 
nisse, mcht als einzigem, aber als wichtigem Faktor, beeinflußt werden. Übrigens 
ist das Volumen der Atome ja an sich keine Naturkonstante, sondern es wird weit- 
gehend beemflußt durch die Einwirkung der in der Verbmdung vergesellschafteten 
Atome, welche aufemander deformierende Wirkung ausuben. Nicht nur in ver- 
schiedenem lonisationszustand kann dies Volumen em vollkommen verschiedenes 
sein, sondern auch in ä hnli chem lonisationszustand sind graduelle Verschieden- 
heiten unter der Einwirkung der Verbindungsgenossen zu beobachten^), durch 
welche natürhch die Valenzgrenzen Verschiebung erleiden müssen. 

Schließhch kann der mdividuelle Atombau von wesentlichem Einfluß auf die 
Anlagerungsmoghchkeit sein. So addieren z. B. die Sulfate der Elemente der ersten 
vier Gruppen des periodischen Systems niemals Ammomak, wahrend die Sulfate 
der Elemente mit mehr als vier Außenelektronen hierzu imstande sind. Die Ha- 
logemde dieser Elemente sind jedoch zur Ammoniakaddition ebenso befähigt wie 
die der anderen Elemente. Dagegen ist die relative Beständigkeit der Halogenid- 
AmTn nma.kH.te der Metalle der Nebengruppen eine andere als die der Haupt- 
gruppen. Es hangt dies ebenfalls mit Volumverhältmssen zusammen Infolge der 
bei der Salzbildung erfolgten starken Kontraktion steht m gewissen Fällen für eine 
weitere Kontraktion, die bei Anlagerung von Neutralteüen erfolgen sollte, kerne 
oder nur noch geringe Energie zur Verfügung. Die Kontraktionen, welche bei der 
Bildung von MetaUsalz-Ammoniakaten erfolgen, smd nämlich z. B. bei den Elemen- 
ten Nickel, Kobalt, Eisen, Mangan und Zmk, prozentual gemessen, fast gleich, 
wenn man die Verbmdungen gleicher Sauren vergleicht und die Volumina der un- 
verbundenen Atome in Rechnung stellt. Berechnet man aber die Kontraktion unter 
Zugrundelegimg des Volumens des fertigen Metallsalzes einerseits, des fertigen 
Ammoniaks andererseits, so findet man sie um so germger, je größer die Kontraktion 
bei der Bildung des ammoniakfreien Salzes bereits war®). Es ist z. B. die Kon- 
traktion bei der Bildung von ZnClg schwacher als diejenige bei der Bildung von 
N 1 CI 2 . Hingegen ist diejenige bei der Anlagerimg von Ammomak an ZnClg nun um 
soviel starker, als die bei der Anlagerung an N 1 CI 2 , daß dadurch volhger Ausgleich 

1) Ber. 46, 3103 (1913). - Ephkaxw, Helv. chim. Acta 7, 303 (1924), Ephraim und 
Blooh, Ber 69, 2092 (1926); 61, 63 (1928). - ®) Ephbahi, HgIv chim Acta 7, 302 (1924). 
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erfolgt. Je stärker also die Kontraktion bei der Bildung des Grundkorpers ist, um 
so geringer ist das Bestreben, eine Eeaktion einzugeben, die neue Kontraktion mit 
sieb brmgt, um so mehr ruckt also die Valenzgrenze zu medrigeren Temperaturen. 

W- Biltz und H G Grimm haben später diesen Satz folgendermaßen ausge- 
sproclien^)' Die Variation der Beständigkeit der Ammoniakate mit 
variablem Anion wird in erster Lime bestimmt durch die Variation 
der Gitterenergien der reinen Salze bei Wechsel des Anions Sie gelang- 
ten hierzu durch Zerlegung der Anlagerungsarbeit des Ammomaks an ein Salz in 
zwei Kaktoren: 1) Aufweitung des Salzgitters bis zu der Situation, die es im Am- 
moniakat einnimmt, 2) Einlagerung des Ammomaks in das so geweitete Gitter. 

Aus Kurven, in denen sie die Gitterenergien pro Mol. Salz als Abszissen, die 
Zahl der angelagerten Ammoniakmoleküle als Ordinaten abtrugen, die also ähn- 
lich "wie die „Valenzisobaren“ die Zugehörigkeit von Nebenvalenzzahl zu Energie- 
größe darstellten, konnten sie folgende Sätze ablesen, in denen die Gitterenergie als 
bestimmend für die Lage der Valenzgrenze in ihrer vollen Bedeutung erscheint: 

1. Die Gitterenergien von Ammoniakaten mit der gleichen Anzahl addierter 
Ammoniakmolekule fallen mit steigendem Radius sowohl des Kations wie des 
Anions, wenn die verglichenen Ionen die gleiche Anzahl von Außenelektronen haben 

2. Die Gitterenergien der Ammoniakate von Salzen, deren Kationen 18—20 
Außenelektronen haben, sind höher als die der entsprechenden Ammomakate mit 
den Kationen der gleichen Periode des periodischen Systems, die 8 Außenelektro- 
nen haben, 

3. Die Gitterenergien der verschiedenen Ammomakate em und desselben Salzes 
steigen mit der Zahl der angelagerten NHg-Molekule. Der Zuwachs für je em NHg- 
Molelail nimmt mit der Zahl der schon angelagerten Ammomakmoleküle ab. 

4. Der Zuwachs an Gitterenergie für die gleiche Zahl angelagerter NHg-Mole- 
kule ist bei den verschiedenen Salzen von Kationen mit gleicher Außenelektronen- 
zahl um so großer, je hoher die Ladung und je kleiner der Radius des Kations ist. 

5. Die Differenzen zwischen den Gitterenergien der Ammomakate mit gleicher 
NHy-Zahl vom selben Kation und zwei verschiedenen Halogenionen fallen mit 
steigender Anzahl eingelagerter NHg-Molekule, wenn das Kation 8 Außenelektronen 
hat, steigen dagegen, wenn das Kation 18 oder 20 Außenelektronen hat. Dieser 
Satz bedingt die von Ephrabi aufgefundene Affinitatsumkehr in den von Biltz 
als ,, invers“ bezeichneten Reihen, gegenüber den „normalen“. 

JGinen Zusammenhang zwischen der Bildungs war me der Salze, die ja bei 

vergloichbaren Reihen einen Parallehsmus zur Gitterenergie aufweisen kann, und 

ihrer Fähigkeit zur Neben valenzbetatigunghat bemerkenswerterweise schon 

1889 Lacuowicz“) festgestellt und Kurnakow®) hat ihn weiter diskutiert. La- 
CHOWTCZ fand, daß die Additionsfahigkeit organischer Basen an Metallsalze um 
so geringer wird, je großer die Bildungswarme des Salzes ist. Er belegt dies durch 
Gegenüberstellung der von Thomsen ermittelten Salzbildungswarmen mit der 
Stabilität der Salzadditionsprodukte, die er teils durch Analyse der Zusammen- 


<) Z aaorg. C'h 146, li3 (1925) - J pr Ch, (2) 30, 99 (1889), Monatsh 10, 884 
(188»)). - J pr. C’h (2) 62, 184 (1895) 
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sebzung feststellt, teils durcli ihie Fähigkeit, aus wäßriger Losung an Äther die 
Base abzugeben. Kurnakow unterstützt seine Folgerungen noch durch Beifügung 
der IsAMBERTsohen Zahlen über die Dissoziationstemperaturen der Anunomakate, 
die er um so höher findet, je kleiner die Bildungswarme des zugrunde liegenden 
Schwermetallsalzes ist. Das Zahlenmaterial beider Forscher ist zu klein und zu 
wenig genau, um überzeugend zu wirken, aber es ist von hohem Interesse, weil hier 
zum ersten Male der Versuch vorliegt, Beziehungen der Temperatur des Valenz- 
wechsels (ValenzBchwelle) zur sonstigen Natur der Komponenten aufzufinden 

Auch die Frage nach der Stabilität der Verbmdungen bei gleichem Metall 
und wechselndem Säurerest hatLACHOWicz bereits zu beantworten versucht. Er 
glaubte schon hier, aUerdmgs auf Grund recht unzureichenden experimentellen 
Materials (Kurnakow) ein umgekehrtes Verhalten festgestellt zu haben, als bei 
der Stabihtät der Verbmdimgen von gleicher Saure imd wechselndem Metall 
Die Valenzschwelle sinkt mit fallender Bildungswarme der Salze 

Die Ureaolie für diese Ersohemungen sieht Laohowioz in dem Zusammenhang der 
Bildung der Additionsprodukte mit der Absattigung der Sauren. Wie mau früher in den 
Ammoniakaten eine Art von Ammomumverbmdungen gesehen hatte, so glaubt er, auch die 
Additionaprodukte organisoher Basen als eme Vervollkommnung der Salzbüdung auffassen zu 
müssen. Ist der saure Charakter des Saurerestes durch das Metall wesenthoh gesättigt, so ist 
semer Memung nach die Bildungswarme des Salzes groß, die Fähigkeit für weitere (Basen-) 
Anlagerung klein In Salzen mit germger Bildungswarme ist das Additionsvermogen (Salz- 
bddungsvermdgen) der Säure nooh nicht erschöpft (Sohwermetallhalogemde), m solchen von 
großer Bildungswarme (AlkaJihalogenide) ist es vblhg befriedigt, sie addieren kerne organischen 
Basen mehr. [Auch em „normales“ Salz 2ann m diesem Sinne sauer, neutral oder sogar basisch 
sein, addieren tun nur die „sauren“ Salze. Wenn bei gleichbleibendem Metall und wechselnder 
Säure die Valenzsohwelle mit steigender Bddungswärme nach oben verschoben wird, so rührt 
dies daher, daß die stärkere Saure zwar stärkere Bildungswärme bedmgt, daß aber doch ihr 
Sättigungszustand im Salz, absolut genommen, in höherem Maße unbefriedigt bleibt, so daß sie 
zur Anlagerung starker befähigt wird. 

Diese Vorstellungen erinnern an die spater von Abegg und Bodländer ge- 
äußerten, daß das Additionsvermogen mit dem elektrochemischen Charakter der 
Komponenten parallel geht. Sie sind msofern irrtümlich, als sie m der Anlagerung 
der Basen einen Neutrahtätsvorgang der Saure sehen. Betrachtet man aber die 
Neutralisation ebenfalls als eme Betätigung der Affinität, die ja die Festlegimg der 
Valenzstufe zur Folge hat, so sind Laohowtcz’ und Kurnakows Anschauungen 
von den heutigen nicht mehr weit entfernt. Man würde heute sagen, daß um so 
wemger Affimtat für weitere Valenzbetätigung übrigbleibt, je mehr bereits für die 
Salzbüdung verbraucht ist. Setzt man die Büdungswärme mit der bei der Verbm- 
dungsbildung erfolgenden Kontraktion in Parallele, wie dies spater geschehen 
ist, so folgt der gleichfalls gezogene Schluß, daß erhöhte Kontraktion bei der Salz- 
büdung verringerte Möglichkeit der Valenzbetatigung bewirkt. 

Die Stabüitats-Regelmaßigkeiten sind am deuthchsten bei den Ammoniaka- 
ten von Metallsalzen zu beobachten, weü in diesen der angelegtere Neutralteü, das 
Ammoniak, fast ausschließlich vom Metall-Ion gebunden wird und nicht in direk- 
ter Bindung mit dem Sa ure re st steht. Das heißt nicht, daß der Saurerest die Haft- 
festigkeit des Ammoniaks am MetaU nicht beeinflußt, er tut dies jedoch nur in- 
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direkt, insofern er pnniär das Metallatom beeinflußt und dies nun wieder eine ver- 
änderte Energie dem Neutralteil zuwenden kann Anders und komplizierter liegen 
die Verhältnisse bei Hydraten, wo der Neutralteil HgO durchaus nicht nur mit 
dem Metallion, sondern auch mit dem Saurerest in direkter Bindung steht oder 
stehen kann, derart, daß das Sauerstofiatom des Wassers vom Metall, der Wasser- 
stofi aber vom Saurerest direkt angezogen und nicht nur indirekt beeinflußt wird 
Deshalb hegen die Valenz Verhältnisse bei den Hydraten viel unübersichtlicher als 
bei den Ammoniakaten, denn die Intensität, mit der Anion und Kation den Wasser- 
stofi bzw. Sauerstofi beeinflussen, ist verschieden, so daß wir nur die Resultante 
zweier im einzelnen unbekannter Emwirkungen als Haftfestigkeit des Wassers 
sehen. Zwischen den Grenzgliedern, in denen nur der Sauerstoff durch das Metall 
oder nur der Wasserstoff durch den Saurerest gekettet hegt, befinden sich alle 
moghcheu Abstufungen, m denen beide Komponenten gememsame, ihrer Einzel- 
grdße nach bisher unerforschbare Anziehungswirkung ausüben. Dazu kommt, daß 
die Dipolwirkung des Ammoniaks nur in verhältnismäßig wenigen Fällen ausreicht, 
um Doppel- Amm oniakmoleküle zu bilden, während das Wasser recht häufig in 
bimolekularer Form in die Verbmdung emgeht, daß sich aber nicht immer entschei- 
den läßt, ob man es mit mono- oder dimolekularen Wassermolekülen zu tun hat 
Daher ordnen sich die Stabihtatsverhältnisse der Hydrate, die Valenzbetätigungen 
gegenüber dem Wasser, mcht so offensich tlich den Gesetzen unter, die bei den 
Ammoniakaten erkennbar smd. Zweifellos bestehen analoge Gesetze bei den Hy- 
draten auch, sie sind nur wegen ihrer komphzierteren Innenstruktur, ihres mehr 
verzahnten Baues, nicht immer deuthch erkennbar. — 

§ 88. Andere empirische Regeln über die Lage der Valenzgrenzen. Ehe die Be- 
deutung des Volumens und des elektrischen Bmflusses der Komponenten auf die 
Stabihtät der Verbindungen erkannt war, wurde tastend versucht, empirische Re- 
geln aufzustellen, die die Lage der einzelnen Valenz- bzw. Nebenvalenzstufen ver- 
schiedenartiger, ]edoch untereinander vergleichbarer Komponenten in übersicht- 
hohe Form brmgen sollten. Für diesen Zweck hat W. Biltz in lang]ähriger, sorg- 
fältiger Arbeit umfangreiches Material bereitgestellt, dessen zukünftige theoreti- 
sche Auswertung vielleicht von großer Bedeutung werden wird, wenn auch die bis- 
henge Behandlung durch Biltz mcht wesentlich über die Resultate seiner Vor- 
gänger hmausgeführt hat, oder, wo dies doch der Fall zu sein schien, der Kritik 
reichliche Ansatzpunkte bietet. 

Zunächst hat W. Biltz^) auf Grund der bereits vorhegenden experimentellen 
Daten und ohne neues experimentelles Material beizubnngen, die Frage zu beant- 
worten gesucht, ob sich beim Vergleich verschiedener Verbindungen die bei Ver- 
änderung von Druck und Temperatur erfolgende Valenzänderung in allgemein- 
gültige Regeln fassen laßt. Es handelte sich darum, zunächst für ein verschieden- 
wertig auftretendes Element die Grenzen zu ermitteln, innerhalb deren es eine 
konstante Valenz zeigt, und dann diese Wertigkeitsgrenzen bei verschiedenen Ele- 
menten zu vergleichen. Geeignetes Vergleichsmaterial laßt sich in solchen Fallen 
erzielen, wo die verschiedenen Wertigkeitsstufen durch heterogene, vollständige 


Naohr. K Ges Wiss. Gottmgen 1008; Z. phys. Ch. 67, 661 (1900). 
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Gleicligewiclite verknüpft sind, wo also die Dissoziationspnnkte genau erkennbar 
sind, wie bei Oxyden von Metallen, bei Hydraten oder Ammoniakaten. 

Die Betracbtung der sog. Valenzisobaren erwies sieb hierbei als besonders 
forderlich. Trägt man in einem Koordinatensystem als Abszissen die Temperaturen 
ab, bei denen sich der thermische Zerfall vollzieht, und als Ordinaten die Zahl der 
angelagerten Teile, also z. B. für Ammoniakate der Formel MClg, nNHg die Werte 
von n, und verbindet man die sich hierbei ergebenden Flaohenpunkte, so stellen 
diese Verbindungslinien die Valenzisobaren dar. In der Fig. 88 ist dies z. B. für 
die Ammomakate von Zinkchlorid gezeigt. Es existieren hier die Verbindungen 

ZnClg 1 2 4 6 10 NHg 

die bei Temp. 4430° 4-260° 4-64° -1-23° —62° 

dissozueren. 



Pig 88. Existenzgrenzen und Valenz -Isobaren von ZnClg, nNHa 


Auf Grund des damals vorhegenden, sehr imvollkommenen Versuchsmaterials 
glaubte Biltz die beiden folgenden Satze als gültig ansehen zu dürfen^)- 

1. Für einen Stoß, der mehr als zwei Wertigkeitsmoghchkeiten zu betätigen 
vermag, sind die Valenzisobaren nach oben geknickte Gerade. Die Valenzisobare, 
welche die beiden medrigsten Valenzstufen verbindet, ist schwacher geneigt als 
die Verbindungshme der nächstfolgenden und so fort. 

2. Für eine bestimmte Temperatur ist für Verbindungen von gleichem Typus 
die Neigung der Valenzisobaren konstant. Für benachbarte Temperaturen sind die 
Neigungswinkel nahezu gleich. 

Der zweite dieser Satze hat sich in keiner Weise bewahrt und ist spater offen- 
bar auch von Biltz für die wichtigsten Verbindungsklassen fallen gelassen 


1) Z. phys Ch 67, 591 (1909). 



§ 83. Andere empiiisohe Regeln über die Lage der Yalenzgrenzen 


295 


worden (vgl. ]edocli S. 297, Legierungen). Den ersten Lat er spater vielfach, um- 
geformt. Er trifft m nicht wenigen Fallen zu, doch ist die Statistik keine günstige^) , 
die überaus zahlreichen Ausnahmen, füx die W. Biltz recht gezwungene Deu- 
tungen gibt, lassen es unangebracht erscheinen, ihn ohne weiteres anzuwenden. 

W. Biltz hat zunächst nicht versucht, das experimentelle Material zu erweitern. 
Erst mehrere Jahre später ist dies durch F Ephraim 2) in ausfuhrhcher Weise ge- 
schehen und spaterhm auch von Biltz nach Ephraims Methoden fortgesetzt wor- 
den, so daß jetzt ein ziemhch gutes Vergleichsmaterial vorliegt®). Auf Grund des- 
selben hat W. Biltz^) eine ausführliche Zusammenstellung der Eigenschaften und 
des Verhaltens der Ammomakate veröffentlicht und daran Betrachtungen über das 
Vermögen kristallisierter Salze, Ammoniak zu binden, geknüpft. Als wichtigste 
Eesultate bei der Untersuchung der Valenzverhältnisse bei Ammoniakaten ergeben 
sich zwei Tatsachen. Erstens der überragende Einfluß räumlicher Verhältnisse auf 
die Affinitätserscheinungen der Neutralteile, welchen Ephraim 1912 auf gefunden 
und dann vielfach als Leitgedanken für seme Untersuchungen verwendet hatte, 
und zweitens die Umkehr der Afflnitatsverhaltnisse bei Übertritt des Neutralteils 
zwischen Kation und Anion, welche zu Konstitutionsbestimmungen verwendet wer- 
den kann, und welche gleichfalls zuerst von F. Ephraim auf gefunden und mannig- 
fach angewendet wurde und deren ebenfalls von Ephraim herrührende theoretische 
Erklärung S. 283 gegeben wurde 

Verlaßt man das Gebiet der Animoniakate, so werden die etwa bemerkbaren 
Regelmäßigkeiten noch undeutlicher, die Valenzisobaren-Regel noch unzuverlässi- 
ger. Interessante Beispiele geben die Vergleiche der verschiedenen Chlorierungs- 
stuf en verschiedener Metalle, deren jedes mehrere Wertigkeiten besitzt. Hier, wie 
auch bei den besonders von Lothar Wöhler untersuchten Oxyden solcher Me- 
talle, siebt man, wie scbembar unberechenbar die Existenzbezirke der Verbindungen 
hegen und wie manche nicht oder kaum in Erschemung treten, mcht weil sie nicht 
existieren, sondern weil die energetischen Verhältnisse innerhalb ihres Existenz- 
gebietes für ein anderes Oxyd so viel günstiger smd, daß letzteres bei roherem Ar- 
beiten allein in Erscheinung tritt. Kur durch gewisse Kunstgriffe kann man 
manche Valenzstufen stabilisieren Wöhler geht sogar so weit, daß er Stabihtät 
aller Valenzstufen von den denkbar niedrigsten bis zur Maximalvalenz für mög- 
lich ansieht, und die neuere Entwicklung der Experimentalchemie scheint ihm 
recht zu geben, insofern immer mehr und mehr niedrige Valenzstufen von Ele- 
menten aufgedeckt werden, die früher nicht zu existieren schienen®). Man kann 
daher auch nicht hoffen, nach der Methode des thermischen Abbaues aUe an sich 
e.^istenzfähigen Abbaustufen zu isolieren, auch nicht bei Ammoniakaten. 

Vgl. P. Ephraim, Helv chim. Aota 7, 306 (1924) — Bor 46, 1322 (1912) 

®) Ausführliche Measungen über die Beständigkeit von Metallammomak-Ionen, wie solche 
von Silber, Kupfer, Cadmium, Zink, Nickel, vgl. H. J. De Wus, Dissertat Leiden 1923. Als 
Meßmethoden diente Potential- und Dampf druokbestimmung, sowie Verteilungsuntersuohung 
Da aUe Untersuchungen in Losung vorgenommen wurden, wodurch erhebUche Komplikationen 
entstehen, so smd die Resultate der umfangreichen Arbeit für die Valenzlehre nicht leicht aus- 
wertbar 

*) Z anorg Ch 130, 93 (1923), daaelbst weitere Literatur - ®) Vgl u a. die neueren 
Arbeiten von W. Manohot 
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Von den zaMreiolien Arbeiten Wohlees über diesen Gegenstand sei nur auf 
eme der letzten aufmerksam gemacht. Lothae Wöhlee und F. MiJllee verglichen 
die Dissoziationstemperaturen der verschiedenen Halogenide des Platins (und 
Iridiums)^), die mit den Valenzisobaren in der folgenden Figur wiedergegeben sind: 
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Kg. 89. Exifltenzgebiete der Platinlialogemde 


Sie stellen fest, daß zwischen den Bereichen der Temperaturbeständigkeit der 
verschiedenen Valenzstufen keinerlei gesetzmäßige Beziehung sichtbar 
wird; die Valenzisobaren sind bald nach oben, bald nach unten geknickt Einzig 
laßt sich feststellen, daß bei gleicher Valenzstufe stets das Chlorid die stabilste, das 
Jodid die am ehesten zum Zerfall neigende Verbindung ist 

Daß allerdings die Stabilitatsverhaltnisse der Valeuzstufen bei Oxyden oder 
Chloriden die gleichartigen smd wie bei Ammoniakaten oder Hydraten, 
kann nicht von vornherem behauptet werden. Denn bei den letzteren spielt jeden- 
falls überwiegend die F eldvalenz eine Rolle, bei den ersteren nicht. Es ist in dieser 
Beziehung interessant, auch e inm al die Stabilitatsverhältmsse bei Legierungen 
zu studieren, die ihrer Konstitution nach wohl sowohl Feldvalenz wie Ko valenz 
(gemeinsame Elektronen) der Komponenten enthalten. Eine Untersuchung über 
dieses Material rührt ebenfalls von W Biltz®) her 

Vereimgen sich zwei Metalle in mehreren Verhältnissen zu einer Verbindung, 
so kann man bei Kenntms der Formeln dieser Verbindungen und der Reaktion^ 
warmen bei ihrer Bildung, die den Aifimtaten vergleichbar sind, Rückschlüsse auf 
die Valenzbetätigung der MetaUe m ahnhcher Art machen, wie dies für Anuno- 
makate, Hydrate usw. durch Messung ihrer Dissoziationstemperaturen möglich 
war Denn die Dissoziationstemperaturen und die Bildungswärmen stehen ja in 


1) Z. auorg. Ch. 149, 386 (1926). - 2) z. anorg Ch. 134, 37 (1924). 
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naher Beziehung zueinander. Aus diesem Grunde hat W. Biltz die Bildungs- 
wärmen solcher Legierungen ermittelt. Dieselben betragen z. B. pro Atom des in 
der Formel zuhinterst stehenden Metalls: 


für NaCdß 

NaCdg 

1 stcdi,5 

SbCd 

CeMgg 

CeMg 

Cal.: 2,5 

4,3 

1,3 

3 

5.7 

13 

für 

AlCo . 

A1Coo4 I 

CaZhio 

CaZn^ 

CaZnj^g 

Cal.: 

32 

43 ’ 

4,8 

7,4 

13 ’ 


CeAl^ CeAlß^jgg 
10 22 

CaZno^2B 

32 


10 


%8 






In ähnlicher Weise, wie dies S. 294 für die Ammoniakate beschrieben ist, kB.nn 
man aus diesen Zahlen eine Art von „Valenzisobaren“ zusammensteUen, die in 
Fig. 90 wiedergegeben sind 

Aus diesen glaubt Biltz, ahnhch wie 
bei den Ammoniakaten, zwei Beziehungen 
ablesen zu können: 

a) „Fux emen Stoß, der mehr als zwei 
WertigkeitamogHchkeiten zu betätigen 
vermag, sind die Valenzisobaren nach oben 
geknickte Gerade.“ Es besteht für diesen 
Satz als einziges Belegbeispiel die Reihe 
der Calcium-Zinkverbindungen, bei denen 
er allerdings zutrifEt. Ob es richtig ist, 
ihn nach diesem einen Beispiel zu veraU- 
gememern, kann erst em vermehrtes ex- 
perimentelles Material zeigen; bei den 
Ammoniakaten ist, wie S. 295 gesagt, 
die Zahl der Ausnahmen sehr groß. 

b) „Für eine bestimmte Temperatur 
ist für Verbmdungen von gleichem Typus 

die Neigung der Valenzisobaren konstant “ — Man kann auch sagen: Entsteht die 
niedere Verbindungsstufe unter hoher Affimtat, so ist die Affimtat der höheren Ver- 
bmdungsstufe wesentlich klemer, die Valenzisobare verlauft flach. Ist aber die 
Affinität bei Bildung der niederen Valenzstufe nur gering, so ist die der höheren 
Valenzstufe nur unwesentlich kleiner; die Valenzisobare verläuft steil. 

Es sollten daher die Valenzisobaren der Paare AlCe, AlCa, MgCe, NaCd und 
SbCd in obiger Figur von rechts nach links immer steiler werden. Es ist jedoch 
die Neigung von CeMg flacher als die von CeAl, ferner diejemge von SbCd flacher 
als die der drei vorhergehenden, d. h. unter fünf Fallen bestehen zwei Ausnahmen 
Wenn Biltz trotzdem seine Satze von dem Zusammenhang zwischen Valenzzahl 
und Affimtat als durch die Erfahrung völlig gesicherte Erkenntnis ansieht, so wird 



w 


50 


dihhmgswärmen mfermetaff/adrer Verbkn/unga Cal. 


Fig. 90. ValenziBobareii mtermetalbsoher 
Verbmdungen 


man ihm hierin vorläufig noch mcht folgen wollen. 

Auch die Regeln, die Biltz sonst für die Valenzbetatigung aufateUt, halten viel- 
fach der Kritik nicht stand^), wenn man das vollständige vorhegende Material 


Vgl. JF. Ephraim, Holv chim. Acta 7, 306 (1924) 
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berücksichtigt und nicht nur die Auswahl von Werten, die Biltz seinen Ausfüh- 
rungen zugrunde legt. Ein Beispiel möge genügen, um dies zu zeigen 

Nach Biltz^) ist die Ammoniakaffinität, gemessen an der Bildungswärme Q', für Kationen 
„um HO großer, je edler das Metall ist“. Er belegt dies durch folgende Tabelle 



Hexammmjodide 

' 


Diammin] odide 



Volt 

Q' 


Volt 

Q' 

Ni 

- 0,22 

17,2 

Mg 

- 1,65 

22,7 

Co 

- 0,29 

10,4 

Ca 

- 2,6 

19,2 

Po 

- 0,43 

10,6 

Sr 

- 2,7 

16,9 

Mn 

- 1.0 

16,0 

Ba 

-2,8 

13,4 

Sn 

- 0,10 

12,4 




Pb 

- 0,12 

10,8 




Ca 

-2,5 

16,8 




Sr 

-2,7 

14,0 




Ba 

- 2,8 

11,9 




Na 

- 2,71 

8,9 




K 

- 2,92 

7,66 





Während die „Regel“ hier bei den Diamminjodidon der ErdalkaJien stimmt, versagt sie 
bei den von Butz nicht angeführten Diammmjodiden der Eisongruppe, wie folgende Übersicht 
zeigt. 


Diamminj odide von .... 

... Ni 

Co 

Pe 

Mn 

Potential des Metalls 

-0,22 

- 0,29 

- 0,43 

- 1,0 

Q' 

. ... 19,08 

10,90 

20,46 

19,71 


Eemer stimmt die Regel auch m Biltz’ Tabelle für die Hexammine dieser Gruppe mcht 
Hier ist die Affinität der Kobaltverbmdung geringer als die der Eisenverbmdung, wahrend die 
BiLTZsche Regel das Gegenteil erwarten läßt. Bei den Alkaliverbmdungen versagt sie, wie 
schon Biltz selbst bemerkte, für das Lithium vollkommen (Potential — 3,02, Q' des 6,5-Ammo- 
niakates 11,0 Cal ) Ebensowenig gehorchen ihr die Diammmjodide von Cu^ imd Ag 



Volt 

Q' 

Cul 

0,34 

13,1 

Ag 

0,80 

8,0 


Es wurde zu weit fuhren, auch die anderen Sätze der BiLTZschen Eolgerungen hier zu be- 
sprechen Emo einwandfreie Kllarung der Valenzverhältnisse bei Ammoniakaten ist durch seme 
Betrachtungen noch nicht gebracht worden, doch hefert das umfangreiohe von ihm erbrachte 
Datenmaterial eine wertvolle Grundlage für spatere theoretische Betrachtung 

§ 84. Ein Beispiel für die Kompliziertheit, der Sachlage. Man sollte annehmen, 
daß wenigstens für chemisch, höchst ähnliche Additionsverbindungen die relative 
Lage der Valenzgrenzen deutliche Vergleichspunkte darbiete Wie sehr aber diese 
Vergleiche erschwert sind, dafür mögen als Beispiel die Existenzverhaltmsse bei 
den Ammoniakaten von Metallsulfaten dienen®), wobei bemerkt sei, daß die 
Verhältnisse bei den Amm oniakaten der Halogenide®) vielleicht etwas günstiger 
liegen, aber auch nicht viel. Wurde man gar die Ammoniakate von Salzen mit ver- 
schiedenen Anionen vergleichen, so wurden die Komplikationen noch großer 
werden 

Z. anorg. Ch. 130, 122 (1923) - ®) P. Ephraim, Ber 69, 1219 (1926). - Euie 
Zusammenstellung bei W Biltz, Z auorg Chem 180, 93 (1923) 
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§ 84. 'BHn Beispiel für die KorjapHziertheit der Saohlage 

Schon die Formeln der Verbindungen weisen, wie die folgende Tabelle zeigt, 
in der nur die Sulfate zweiwertiger Elemente aufgefülirt werden, emn große 
Verscbiedenbeit auf. Nur die Diammine existieren bei fast allen Salzen, das 
Vorkommen der anderen Anumne ist ganz unregelmäßig 


BeS 04 

N1SO4 

C 0 SO 4 

FeSO* . 

MnSO^ 

OUSO4 

ZnS04 .... 

CdSOi 

HgSO^ 

SnSO* 


A-tomvolum 
des MetaUa 

6 

S 

4 

S 

2 

1 

6,3 

_ 

_ 

— 

- 

-h 

+ 

6,6 

+ 

- 

+ 

- 

+ 

+ (?) 

6,8 

+ 

- 

+ 

+ 

-h 

— 

7,1 

+ 

- 

+ 

+ 

+ 

+ 

7.4 

+ 

+ 

- 

- 

+ 

— 

7.1 

- 

-1- 

+ 

- 

+ 

+ 

9,2 

— 

-h 

+ 

+ 

+ 

+ 

13,0 

+ 

-1- 

- 

- 

+ 

+ 

13,9 

- 

- 

-h 

- 

-t- 


16,3 

- 

- 

+ 

— 

— 

+ 


Vi Mol. 
NH, 

+ 

+ 

+ 

+ 


Nock komplizierter eracbeinen aber die Verhältnisse, wenn man die Existenz - 
gebiete der emzelnen Verbindungen tii 
selben durch thermischen Abbau ineina 


der Tabelle auf S 301 sowie der Fig 
gebiete der betreffenden Verbmdungen vt 


McJu 

ff" 


\CäL 


\§ß 


1 


0 20 W 



Fig 91. Existenzgebiete toh Sulfatammoniakaten I 


Die Formeln und die Lebensfähigkeit der Verbmdungen zeigen eine fast ver- 
wirrende Vielseitigkeit und Unvergleichbarkeit Kein einziges der zahlreichen Sul- 
fate zeigt einen Abbauverlauf, der mit irgendeinem anderen gleichartig wäre. Bald 
erfolgt, wie beim Zink, der molekelweise Abbau über samthche Stufen, bald über- 
springt er einmal oder mehrmals eine, wie beim Nickel oder Kobalt, bald über- 
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Zeifalls- 


Zerf&Ils- 


ZoEfaUfr- 


Temp. (") 


Tamp. (“) 


Temp (“) 

Z11SO4, 5 - 4NH3 

34-42 

MnS04, 6 -♦ 6NH3 

53 

FeSOi, 6-^>4NH8 

87-91 

4 -» 3 „ 

109-120 

6-^2 „ 

70,6 

4-^>3 „ 

110 

3->2 „ 

179-181 

2-.1 „ 

201 

3 -»■ 2,6 NHg 

120-123 

2 -»■ 1 „ 

244 

1 0,6 „ 

<220 

2,5 2NH3 

123 -221 

1 “^0,5„ 

348 

0,5 0 „ 

276 

2-^1,, 

221-222 

0,6 -*0 „ 

407 



1 - 0 ,. 

300-400 

NiSO*, 6 4NH3 

136-137 

C0SO4, 6-^-4 NHs 

106-110 

Hg2S04, 4 -*• 2NH3 

76-77 

4->2 „ 

177,6 

4-^3 „ 

132-136 

2->? „ 

> 328 

2 •+ 0,6 „ 

336 

3 -^2 „ 

136-264 



0,6 0 „ 

>380 

2 0,6 „ 

264-267 





0,6 0 „ 

>320 



C11SO4, 5 ■+ 4NH3 

93-99 

CdSO*, 6 -*■ 6NH3 

61-69 

SnS04, 4 -♦ 2,6NH3 

40,6-42 

4->2 „ 

103-166 

6 - 2 „ 

84,6-86 

2.6 1,6 „ 

142 

2-^1 „ 

298 

2-^1 

197-202 

1.6 -- 1 .. 

168 

1 

>360 

1 - 0 „ 

263 

1-^0 „ 

~ 196-276 


AgaS04,4 -•■?NH3| >160 


I BeSO*, 2 


INH« 


~20-~180| 


I’e 2 (S 04 ) 3 , ~ 12 -*• 6 NHj 

f>o20— 160 

Bia(S 04 ) 3 , r^9 ■* 

6 -*• 4 „ 

193-198 

C>O0 (vj2 „ 

4 - ~2NH3 

~ 200- ~ 300 



springt er hintereinander deren mehrere, wie beim Cadmium oder Mangan. Die 
Stelle solchen Übersprmgens ist immer verschieden, so daß bei den verschiedenen 
Sulfaten bald das eine, bald das andere Ammomakat fehlt. Daß auch die Aus- 
dehnung der Existenzgebiete bei den einzelnen Ammoniakaten eine sehr verschie- 
dene ist, wird danach nicht wundernehmen. So existiert das Diamnun des Zink- 
sulf ats nur in emem Intervall von wemger als 20°, das des Mangansulf ats aber 
über em solches von mehr als 100° Selbst das Verhalten wahrend der Umwand- 
lung ist verschieden. So erfolgt der Abbau der Ammine des Nickel Sulfates m 
höchst scharfer Weise, bei genau definierten Temperaturen und ganz bis zur Er- 
reichung der nächsten Abbaustufe. Dagegen treten bei den Ammomakaten des 
Ko halt Sulfates feste Lösungen auf, kennthch am Mangel der scharfen Ecken der 
Valenzisobaren und an deren abgerundeter Form. Bei Sulfaten dreiwertiger Me- 
talle (Bi, Fe) werden dann diese festen Lösungen derart vorherrschend, daß eine 
Erkennung bestimmter Abbaustufen überhaupt auf Schwierigkeiten stoßt. 

Einzig in den Ma.ximalstufen tritt die oben erwähnte Wirkung des Atora- 
volums wueder deutlich hervor. Das klemstvolumige MetaU, das Beryllium, bindet 
wenig Ammoniak, wohl ira Zusammenhang mit der geringen Bedeckungsmoglich- 
keit. Die Metalle mittleren Atomvolumens, wie Nickel, Kobalt, Zink, Eisen, 
Kupfer, Mangan, binden 2^/2 bis 3 Moleküle Ammoniak pro Valenz. Die etwas 
groIJeren Metalle Zinn und Quecksilber nehmen deren nur noch zwei pro Va- 
lenz auf, w'ahrend die größten, nämlich Blei, Barium, Strontium, Calcium und die 
seltenen Erden, nur sehr wenig oder überhaupt kem Ammoniak addieren. Es spielt 
aber auch hier der erwähnte individuelle Faktor mit, indem z. B die Sulfate von 
Magnesium und Aluminium ebenfalls kein Ammoniak aufnehmen, wozu sie ihrer 
Atomgroße nach befähigt sein sollten 
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Das angefuhrbe Beispiel der Sulfat-Ammoniakate zeigt, wie ungeheuer kompli- 
ziert die Lage der Valenzgrenzen auch bei chemisch ähnlichen Verbmdungen ist. 
Es mag dabei eme Eolle spielen, daß die Konstitution der Grundverbindungen 
eine verschiedene ist, indem eimge wahre Sulfate, andere Salze von Sulfatosauren 
darsteUen, emige mehr polar, andere mehr unpolar gebaut sind Auch beziehen sich 
diese Angaben ja nicht auf das Einzelmolekül, m dem die Verhältnisse vielleicht 
einfacher liegen, sondern auf die Molekülkombination des festen Zustandes, in die 
wieder durch die verschiedenen Moghchkeiten der gegenseitigen Lagerung der 
Moleküle zueinander Komplikationen hin eingetragen werden. 

§ 86. Einige Zusammenhänge zwischen Valenz, Volumen und anderen physi- 
kalischen Eigenschaften. Es braucht keiner weiteren Erörterung darüber, daß zahl- 
reiche physikalische Eigenschaften mit dem Volumen der Komponenten in Zu- 
sammenhang stehen. Da nun auch die Valenz in erörterter Abhängigkeit vom 
Volumen steht, so werden sich auch Beziehungen von ihr zu diesen anderen physi- 
kalischen Eigenschaften erweisen. Hiervon wird S. 340 ff. noch näher die Rede 
sem. Es gibt aber gewisse physikabsche Eigenschaften, die geradezu unmittelbar 
als Valenzbetatigung angesehen werden können, wie Adsorbierbarkeit, Poly- 
merisierbarkeit, Löslichkeit, Solvatisierbarkeit und andere. Für einige 
derselben ist gezeigt worden, daß sie ganz ähnlichen Regeln unterhegen wie die 
klarste Form der Valenzbetatigung, die sich in der Bildung isoherbarer Verbin- 
dungen äußert. 

Unlöslichkeit liegt jedenfalls dann vor, wenn die betreffende Verbindung 
mcht oder nur in geringem Maße mit dem Lösungsmittel Solvate oder andere Mo- 
lekülkomplexe zu bilden vermag. Es konnte nun nachgewiesen werden^), daß sich 
wirkhch vor allem diejenigen Verbindungen als unlöslich erweisen, bei denen die 
aus den vorhergehenden Abschnitten dieses Kapitels stellbaren Prognosen für Ver- 
bmdbarkeit nut dem Lösungsmittel negativ ausfallen. Es tritt dabei übrigens noch 
ein bereits erwähnter 2), auch für Feldvalenzverbindungen wichtiger Faktor m 
Erschemimg, namhch die Begünstigung der Verbindungsbüdung (hier der Lös- 
lichkeit) durch ungleiche Große der Ionen des Salzes, dessen Anlagerungsfahig- 
keit bzw Löshchkeit beobachtet werden soll. Es herrscht offenbar in der Natur 
eine gewisse Tendenz zum Raumausgleich, zur,, praktischsten Packung“. Steht ein 
kleines Ion mit emem großen in Verbindung, so sucht es sich ihm räumlich aiizu- 
gleichen, indem es Neutralteile anlagert. Sofern dies durch Solvatation geschieht, 
kann das Salz loshch werden. Es laßt sich dies durch viele Beispiele belegen, doch 
würde dies, als nur sekundär mit der Valenzlehre in Verbindung stehend, hier zu 
weit fuhren. Es seien hier nur wenige Beispiele dafür angeführt, wie dieser Gedanke 
von verschiedenen Seiten ausgebaut und erweitert worden ist 

Die Bedeutung des Molekularvolumens für die Nebenvalenz erweist H Smith in emer Reihe 
sehr mteressanfer Abhandlungen®), m denen er die Große der Nebenvalenz relativ an der Große 
der Löslichkeit mißt. Da die niederen Glieder der organisohen Reihen m Wasser eme un- 
begrenzte Loshohkeit besitzen, so daß hier direkte Valenzbestimmungen immoghoh werden, 
so ermittelt Smith statt der Loshohkeit selbst den Verteilungskoeffizienten der Verbm- 

1) ¥. Ephhaim, Ber 68, 548 (1920); 64, 380 (1921) - ®) Vgl S. 281 - ®) J pby« 

Chem 26, 160, 204, 605, 616, 721 (1921), 20, 266, 349 (1922) 
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düngen zwischen Wasser und emer in Wasser tinldslichen Flüssigkeit, wie Tetrachlorkohlenstoff 
oder Xylol. Glegenüber Sauren, Basen und ähnhohen Verhmdungen können Schlüsse aus dem 
Verteilungszustand nicht direkt gezogen werden, weil diese Körper in Wasser dissoziieren, weil sie 
ferner in dem organischen Lösungsmittel oft polymerisiert sind, weiterhin m Wasser je nach der 
Konzentration verschiedene Hydrate oder Solvate bilden usw Die hieraus entstehende Schwierig- 
keit vermag nun H Smith auf Grund der von ihm gefundenen Tatsache zu umgehen, daß hei 
vergleichbaren Körpern das Verhältnis der Verteilungskoeffizienten zwischen Wasser-Tetra- 
chlorkohlenstoff und Wasser-Xylol für gleiche Konzentrationen konstant ist. Deshalb genügt es, 
nur den unveränderten Anteil des Gelosten in allen Lösungsmitteln zu berücksichtigen. Es ergibt 
sich die mteressante Beziehung • 

worm SjS das Verhältnis der beiden Verteilungakonatanten, Vm das Molekularvolumen des ge- 
losten Körpers beim Siedepunkt, und a eine Konstante bedeutet, die jedoch auch emem gleich 
zu besprechenden, gesetzmäßigen Wechsel unterhegen kann. 

In der folgenden Figur smd z. B. für eme große Anzahl von Sauren die Molekularvolumina 



auf der Abszisse, log auf der Ordmate abgetragen. Man sieht, daß die durch kleme Kreise 
wiedorgegebenen Systempunkto sich so ordnen, daß jeweilen eme Anzahl von ihnen auf emer 
luid derselben geraden Lmie hegt und daß diese geraden Limen emander parallel smd und in 
Gruppen von je a oht vorliegen, derart, daß die Abstande aller Lmien mit Ausnahme der zwischen 
den mit 1 und 2 bezoichneton gleich smd, der Abstand bei dieser Ausnahme aber das Doppelte 
der anderen Abstande betragt Es ist nicht raoghoh, hier das sehr ausfuhrhohe Belegmatenal 
von Smith für diese höchst eigontumheho Gesetzmäßigkeit onzufuhren. Aus ihm geht hervor, 
daß Verhmdungen ähnlicher Klasse meist auch m der gleichen „Oktave“ hegen, m ihnen also 
die Nobenvalenz des gelösten zum Lösungsmittel der Größenordnung nach gleich ist, während 
naturheh bei vorsehic denen Korperklassen, die auch in verschiedene Oktaven rangieren, 
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die relative LdBliohkoit sehr verschieden ist Das hier für Sauren und das Losungamittelpaar 
Wasser-Xylol (Jesagte findet sich in gleioher Weise bei anderen Korperklassen und anderen 
Lösungsmittelpaaren wieder. Diese q^uantenhafte Abstufung der Neben valenz ist höchst auf- 
fallend. Für ihre Betätigimg sind nach Smith drei Faktoren maßgebend 

1 Das Molekularvolumen, wie aus umstehender Figur ohne weiteres erhellt. 

2. Die Natur der Gelosten. Jede gelöste Substanz enthalt mindestens ein für die Los- 
hohkeit verantworthohes Atom; z. B. können Kohlenwasserstoffe durch Emtritt von Sauer- 
stoff wasserloshoh werden (Säuren), doch kann diese Wirkung des Sauerstoffs wieder rück- 
gängig gemacht werden, wenn er mit gewissen andern Atomgruppen verbunden wird (Ester) 
Verbindungen gleioher Klasse, die nur ein löshchkeitsbedingendes Atom besitzen, rangieren 
meist in derselben Oktave, Einführung emes zweiten solchen Atoms bewirkt meist Verschiebung 
m eine zweite Oktave. 

3. Die Umgebung. Die Nebenvalenzbetätigung m Form der Loshohkeit besteht nur gegen 
bestimmte Solventien 

Besonderen Wert legt Smith darauf, zu betonen, daß das Molekularvolumen höchstens zu 
genngem Teil Hohlraume enthalten kann; daß im Benzolrmg z. B. em Bmginneres keine 
wesentliche BoUe spiele, gehe aus der additiven Betätigimg der Atome hervor. Die Neben- 
valenzbmdung selbst knüpfe, obgleich das Molekül gewissermaßen als massiv anzusehen sei, 
natürlich an dasjenige Atom an, welches die LösHohkeit überhaupt bedinge, imd da dies Atom 
m verschiedener Verkettung verschieden wirke, so sei auch sem jeweihges Volumen wohl 
maßgebend, derart, daß kleines Volumen intensive Nebenvalenzbetätigung bewirke. 

An Stelle der Löslichkeit behandelt F Sohhstbr^) den Binnendruok und die Asso- 
ziation als Funktion des Molekularvolumens und der Nebenvalenz Auch er vertntt die An- 
sicht, daß die attraktive Wirkung eines Moleküls um so großer ist, je klemer sem Molvolumon 
ist Bezeichnet man diese attraktive Wirkung als „Restkraft“, so besitzt also bei gleichem 
Moleköldurchmesser jenes Molekül das stärkste Restkraftfeld, welchem das klemste Mol- 
volumen zukommt, denn das Molvolumen ist em Maß für den Abstand dieser Moleküle. Jo 
naher die Moleküle anemanderruoken, um so größer wird der Binnendruok; mit diesem steigt 
die Tendenz zur Assoziation, welche mohts anderes als ein Ausdruck der Restvalenz ist 
Dies wird am Beispiel der Moleküle 

Hexan Hexahydrobenzol Benzol 

demonstriert; sie haben alle etwa gleichen Durchmesser, aber ihr Molvolum mmmt nut ab- 
nehmendem Wasserstoffgehalt ab. Übereinstimmend damit beträgt der Binnendruok beim 
Siedepunkt (Bg) für „ 




•'s 



log Tg 


1037 Atm. 

56.2 

CeHxs 

1290 „ 

458 

CeH« 

1500 „ 

37 6 


Es hat also das Benzol das stärkste Restkraftfeld. Die Starke desselben wachst auch mit 

Vg 

Abn ahm e des Quotienten ■, worin Vg das Volumen imd Tg die absolute Siedetemperatur 

bezeichnen Bei Vergleichen muß man übrigens beachten, daß diese Zahlen nur relativ smd. 

Assoziation und Bildung von Additionsverbindungen smd ähnliche Ersohemungen. 
Man sollte daher vielleicht annehmen, daß alle addierenden Verbindungen auch zur Assoziation 
befähigt smd. Dies ist aber nioht der Fall, z B. vermag Benzol Additionsverbmdungen zu bilden, 
ist aber dennoch stets monomolekular F Sohtjstbb erklärt dies daraus, daß für die Addition 
ein Restfeld genügt, während für die Assoziation deren zwei notwendig smd Das Benzol hat 

^) Z. Elektroch. 32, 188 (1926) 
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nur emes, den aromatüsehen Kern Alkohole aber haben deren zwei, von denen eines mit stei- 
gender Kettenlänge zuruoktiitt. Ks können sich daher besonders die niedrigen Moleküle (TT^Q) 
auch polymerisieren. Überwiegt der Einfluß des addierenden Zentrums, so kann die Wir- 
kung des assoziierenden zum Verschwinden kommen. 

Der Emtiitt eines Substituenten wird d ann eine Steigerung des Restkraftfeldes bedmgen, 
wenn bei gleiohbleibendem Moleküldurohmesser das Molvolum klrnnnr wird. Das folgende Bei- 
spiel zeigt, daß Anilin stärker zur Addition befähigt sem muß als Jodbenzol (p bedeutet 
den Molekuldurchmesser): y 

9 y» ^ 


CflHoJ 


1,36 • 10-8 om 
1,36 • 10-8 om 


logT, 
130,7 cm® 49,1 
106,4 om® 40,0 


1538 Atm. 
2023 Atm 


Em spezifischer Emfluß der Substituenten kommt bei dieser Berechnung Sohustubs 
moht zum Ausdruck Zweifellos besitzt die NHj-Gruppe doch durch ihre chemische Zusammen- 
setzung em anderes Rrostkraftfeld als das Jod. 

§ 86. Auswirkung der elektrostatisohen Komponente aut die Lage der Talenz- 
grenze. Wälirend im vorhergehenden im wesenthchen die Auswirkung der 
räumlichen Komponente auf die Lage der Valenzgrenze behandelt wurde, 
wenn auch immer im Hmbhck auf ihren Zusammenhang mit der elektrostatischen 
Wirkung, so sei nun diese m den Vordergrund geschoben, ebenfalls mit Hin- 
blick auf die räumliche Wirkung. Den Abschluß werden dann Überlegungen 
bilden (Magnus), die beide Wirkungen in gleichwertiger Weise zu ihrem Eechte 
kommen lassen. 

Über Thomsons grundlegende Forschungen hmaus hatte A. Kossel die elektro- 
statische Wirkung der Emzelatome im Molekül in ihrer vollen Bedeutung gezeigt. 
Er hatte (vgl. S. 257) dargelegt, wie die Kraftverteilung in emem komplexen Mo- 
lekül sein müsse, das aus zwei „konkurrierenden“ Pol-Atomen und mehreren an- 
deren „stnttigen“ Atomen besteht, wie etwa KH^Cl, in dem N und 01 die Pol- 
Atome smd, die entsprechend ihrer elektrostatischen Wirkung die strittigen H- 
Atome in ihren Bann ziehen. Auf Grund der dort wiedergegebenen Überlegungen 
vermag Kossel nun in großen Zügen anzugeben, welche Moleküle solcher Art 
überhaupt existenzfähig sein können und welche nicht^). 

Maßgebend für den Einfluß auf die „strittigen“ Atome sind Kleinheit des Ra- 
dius und Hohe der Ladung. Deshalb werden von Komplexen mit negativem 
Kern solche mit Halogenkern nicht existieren, da die Halogene emerseits ge- 
ringe Wertigkeit, andererseits großen Radius besitzen. In Wasser wurde ihnen 
der durch „Hebenvalenz“ angefügte Begleiter stets durch das 0'' des Wassers ent- 
rissen werden. — Auch für Sauerstoff ist die Situation als „konkurrierendes“, also 
„Kern“-Atom noch ungünstig, für Stickstoff ist sie günstiger, wie sich an der 
Existenz der Ammomumverbindungen erweisen laßt. Wenn beim Kohlenstoff, 
wo die Sachlage am günstigsten ist, Kemfunktion überhaupt nicht auftntt, so 
liegt dies daran, daß hier mit der Erfüllung der Hauptvalenz auch die maximale 
Koordinationszahl schon erreicht, also eme Nebenvalenzbetatigung räumlich aus- 
geschlossen ist. Negative Elemente als Komplexkerne sind, entsprechend der 


Auf die Verschiebung der Existenzgrenzen mit der Temperatur und dem Druck mrd hier 
naturgemäß nicht omgegangon. 


80 Eiiliralin, Valcnzloliro 
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Beobaolitiiiig, darum überhaupt selten. Häufig dagegen beobachtet man positive 
Elemente m dieser Funktion. 

Sind die konkurrierenden Atome von gleicher Wertigkeit, so wird dasjemge 
mit Memerem Hadius den Komplexkern bilden (Beispiel: Cs[AgCl 2 ]). Smd sie 

identisch und nur durch die Wertigkeit verschieden (ThaUi-ThaUo-Verbiudungen), 

m I 

so wird das höherwertige das komplexbildende sem (Beispiel: [TlClgjTlg). 

Ein Molekül wie [BFJKa ist weitgehend parallel zu setzen einem Molekül 
[NH4]C1, nur sind die negativep. Atome durch positive und die positiven durch 
negative vertauscht. Auch hier hält das der Hauptvalenz nach dreiwertige Atom 
(B) vier emwertige (F) in gleichwertigen Bmdungen fest und erweist sich als 
stärker als das voluminösere Na. 

Die Bedingungen zur Bildung von Komplexen mit positivem Kern sind des- 
halb günstiger und häufiger erfüllt wie für negativen Kern, weil hier mit steigen- 
dem Atomvolumen in gleicher Spalte des periodischen Systems eben der positive 
Charakter zunimmt, weil überhaupt die positive Funktion viel verbreiteter ist 
als die negative, weil die positive Hauptvalenz leichter höhere Werte erreicht als 
die negative und weil schheßhch gerade die Elemente mit kleinstem Atomvolumen 
positiver Natur sind. — Die Wertigkeit der „strittigen“ Atome wird übrigens meist 
niedrig sein, da sie allem ja schon mit den „schwächeren“ gesättigte Verbindungen 
zu bilden vermögen. Doppelhalogenide, -Sulfide, -oxyde usw. ordnen sich, 
wie Kossel zeigt, m der Tat der obigen Betrachtungsweise sehr gut unter. Die Kon- 
stitution ihrer Komplexceste ist der 8.258 dargelegten des Ammomums ganz analog. 

Man muß in diesem Zusammenliaaig noohmals auf einige Folgerungen über die Konsti- 
tution Boloher Komplexe und ihre Eigensoliaften zunickkommen. Es wird sioh. dabei zeigen, 
daß die Existenzgrenzen der Komplexe m enger Beziehung zur Reaktionsfähigkeit 
ihrer Grundkorper stehen 

Da es sieh bei der Yalenzbetätigung in Komplexsalzen wie [NHJCl oder [BFJNa um emen 
Gleiohgewiehtszustand handelt, so wird man nicht erwarten köimen, daß das „stärkere“ der 
beiden konkumerenden Atome sämtliche „strittigen“ Atome ganz an sich bindet; einige wer- 
den, der staüstisohen Yerteilung nach, auch dem schwächeren zukommen. Selbst wenn stärkeres 
und schwächeres Atom gleichartig smd, wird sich im Sinne des Gleichgewichts eine verschie- 
denartige Verteilung vollziehen, so daß in Lösungen von z. B. BoOlg sich auch BaClg' imd so- 
gar BaCl/' vorfindet Aus dieser statistischen Verteilung folgt auch, daß ia Hydroxyden 
von Metallen sowohl H-Ionen wie auch OH-Ionen auftreten müssen ; letztere werden begünstigt, 
wenn der Zusammenhang zwischen Metall und Sauerstoff durch geringe Ladungszahl des Me- 
talls schwach ist, wenn aber das Metall hochwertig ist, so ist seme Tendenz zur Sauerstoff- 
bindimg groß, daher die Moghchkeit der Bildung von OH'-Ionen klem; das Metall ist Saure- 
bildner^). 

Es erklärt sich auch, worum durch Nebenvalenzbetätigung die Komplexkerne ihren 
elektrochemischen Charakter „starken“. Wenn sie befähigt sind, gerade einen Bestandteil 
einer schon vorher dissoziierbaren Verbmdung m Nebenvalenz anzuziehen, so wird der andere, 
entgegengesetzt geladene um so intensiver abgestoßen werden, die Dissoziation wird verstärkt. 
Lagert sich das kaum saure (HO)H mit semem (OH)' an PtCl^, so wird unter Bildung von 
[PtCl^OH]' nunmehr das H' stärker abgestoßen als im (HO)H allein Auch der Vorgang der 

Es ergeben sich interessante Folgerungen über die Natur der Säuren und Basen, die aber, 
als mit der Valenzlehre mcht direkt zusammenhängend, hier ubergangen werden müssen. 


§ 86. Auswirkung der elektrostatischen Komponente auf die Lage der Y^enzgrenze 


307 


Hydrolyse läßt sich als Folge toH Nebenvalenzbetätigimg (gegen Wasser) betrachten: es wird 
z B. un PCäg der bocbgeladene Phosphor eme besondere Anziehungskraft ausüben, und zweir, 
den Bestandteilen des Wassers gegenüber, besonders auf den Sauerstoff, der höhere La- 
dung tragt als der WasserstofE. Dadurch wird das Chlor vom Phosphor und der Wasserstofif 
vom Sauerstoff gewissermaßen abgedrängt, imd es vereinigen sich die Bestandteile der höchsten 
Wertigkeit, in Übereinstimmung damit sind ja auch gerade die Salze hochwertiger Metalle 
der Hydrolyse besonders ausgesetzt. Führt die Wirkung der Kernladung nicht gerade zur Ab - 
Spaltung der niederwertigen Atome, so fuhrt er doch zu einer Anlagerung des Gesamt- 
moleküls, und so ist die Kettung von.Kristallwasser als Vorstufe der Hydrolyse anzu- 
sehen, wie sie auch die Vorstufe der elektrolytischen Dissoziation ist. In Verbindungen 
wie [AI(0H2)e]Cl3 lassen sich die Übergänge zwischen Kristallwasserverbrndung und Hydrolyse 
(beim Erwärmen) kontinuierhoh zeigen. Es zeigt stärkere Hydrolyse als etwa [Ca(OB[j)j]Cl^,* 
weil m letzterem das weniger hoch geladene Ca * die H-Atome weniger stark abstdßt Dagegen 
zeigt Bdg stärkere Hydrolyse als AlOI^, weil das B-Atom kleiner ist als das Al-Atom, also seine 
Nebenvalenzbetatigung gegenüber dem 0 des Wassers größer ist Ebenso hydrolysieren SiCl4 
und PClg leichter als AICI3, moht wagen der Klemheit des Si oder P, sondern wegen deren höherer 
Ladung, durch die sie 0 starker binden, H starker abstoßen, das sich dann mit dem d besser 
vereinigen kann. Bei diesen ist die Wirkung schon so groß, daß die Stufe der Wasser anlage- 
rung gar moht mehr in Erscheinung tritt. Kristallwasseraddition tritt also bei Ele- 
menten von nicht allzu kleinem und nicht allzu großem Volumen auf, die 
klemsten (B) veranlassen bereits Hydrol3rse des angelagerten Wassers, die größten (K, Hb, Cs) 
besitzen wegen der geringen elektrostatischen Elraft kerne Anziehungsfähigkeit für Wasser. 
Ferner ist die Addition durch Höhe der Ladung begünstigt, die aber auch nicht 
allzu groß sem darf, weil sie sonst zur Abtreibung des H-Ions, zur Hydrolyse, führt. Ähnlich 
ist es mit der Ammoniakaddition; der negative Stickstoff wird um so leichter gebunden, je 
höherwertig und je kleiner das bindende positive Element ist. Auch muß der Stickstoff des 
Ammoniaks wegen seiner höheren Ladung leichter gebunden werden als der Sauerstoff des 
Wassers und besonders als das einfach geladene Halogen einer Halogenwosserstoffsäure, wie ja 
Additionsprodukte von Halogenwasserstoffsäuren überhaupt relativ selten sind. Vom CH4 
sollte man eigenthoh besonders starke Bindungsfähigkeit erwarten, doch ist hier die Koordi- 
nationszahl des Kohlenstoffs offenbar bereits erreicht 

Auch die Tatsache, daß z. B. CI in elektrisch neutralen Molekülen wie PtClj, nach An- 
l^emng emer Anzahl von NHj- oder HjO-Molekulen ionogen wird, läßt sich dadurch erklären, 
daß der mehrfach geladene Stickstoff (Sauerstoff) des Ammoniaks (Wassers) größere Tendenz 
zum ZusEunmentritt mit dem hoohgeladenen Kematom hat als das einfach geladene Halogen; 
bis zu emer gewissen Grenze kann dies dann trotzdem noch vom Kematom festgehalten werden; 
ist dieselbe aber überschritten, so wird es von fremden Wasserstoffionen leicht abgelost. Es ist 
daher [PtC!l4(NH8) J noch undissozuerbar, höhere Ammoniakate aber dissoziieren. Daß übrigens 
Ammoniakate im Gegensatz zu gewissen Hydraten nicht hydrolysieren (ammonolysieren), liegt 
daran, daß der höher als Sauerstoff geladene Stickstoff eben die Wasserstoffatome fester zu binden 
vermag So zeig;t sich denn m der Tat bei Verbindungen, die Wasser und Ammoniak gleichzeitig 
enthalten, viel leichter eine Hydrolyse unter Mitwirkung der Wassermolekule als unter der- 
jenigen der Ammoniakmolekule ‘ 


Co 


H 

Oh 

(NHg), 


Cl\ 

CI 

;ci 


Es erklärt sich auch, daß die Existenz der Emlagerungsverbmdungen besonders bei Kem- 
atomen mittlerer Wertigkeit beobachtet wird (KnstaUwasserverbmdungen) Hohe Wertig- 
keit wurde zur Hydrolyse fuhren, niedere die Anlagerung durch mangelnde Ladungsgröße er- 
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sohweren. Selir hookwertige Kematome maoken auok die Ammomakeuilagerung oft unmögkok, 
es tritt da ein Wasserstofiatom des Ammoniaks mit emem Saurerest ans. POCI 3 bildet nickt 
[P 0 Cl 2 (NH 3 )] 01 , sondern POOlsNHj + HCL Die Nebenvalenz betätigt siok kier nickt mekr, 
weil die Abdrängung eines Wasserstofiatoms durck den kookgeladenen Pkospkor zu groß 
wird. Deskalb l^ert das Benvat des seokswertigen Sokwefels, SO 2 CI 2 , überkanpt kein 
Ammomak mekr em, sondern gibt gleiok S 02 (NH 2 ) 2 , in dem sogar zwei H-Atome nook saure 
Eigensokaften besitzen, imd das aoktwertige Osmium bildet sogar die entschiedene Säure 



Es hängt also die Mogkokkeit der Nebenvalenzbetätigung nickt nur vom Charakter des 
.unmittelbar fesselnden Atoms ab (0 im Wasser, N im Ammoniak), sondern auok von der Wer« 
titelt des zu bindenden Atoms, und es steht ganz damit im Einklang, daß Salze mederer Wer- 
ti^eitsstufen weniger Neutraltede ketten als solche höherer Stufen des gleichen Metalls, wie 
dies auok experimentell oft gezeigt wurde^), und daß das Atomvolumen des bindenden Metalls 
emen großen Einfluß auf die Bindungsfestigkeit ausübt^). — 

§ 87. Zahlenmäßige Yalenzbereohnung aul elektrostatischer (Grundlage. Emen 
interessanten Versuch, die maximale Koordinationszahl auf rein elektrostatisch- 
energetischer Grundlage, zunächst ohne Berücksichtigung der Volumverhältmsse, 
überschlagsweise zu berechnen, macht ebenfalls W. Kossel®), Seine Überlegungen 
haben Ähnlichkeit nut denen J. J. Thomsons über die Stabihtat von Elektronen- 
systemen (vgl. S 146) und übertragen die dort gewonnenen Erfahrungen über das 
meohamsche Gleichgewicht Meinster dektrischer Wirkungsmassen (Elektronen) 
auf dasjemge ganzer Atome. 

Denkt man sich an em mehrwertiges Zentralatom eine Anzahl von unter sich 
gleichen, entgegengesetzt geladenen Atomen angelagert, so setzt sich die Anlage- 
rimgsenergie aus zwei Faktoren zusammen, erstens einer Anziehung durch 
das Zentralatom, zweitens einer Abstoßung der angelagerten Atome untereinan- 
der, die um so größer werden muß, je mehr dieser gleichnamig geladenen Atome 
vorhanden smd. Bei stufenweiser Anlagerung dieser Atome durch das Zentralatom 
wird schließhch eme Grenze erreicht werden, wo die Abstoßung die Anziehung 
uberwindet; nut der Zahl der angelagerten Atome muß die Energie, die bei der 
einzelnen Anlagerung sich betätigt, geringer werden, imd zwar schließlich negativ. 
Der Gesamtwert der Energie wird mit fortschreitender Anlagerung zunächst 
steigen, dann wieder fallen 

Die Atome werden als Kugeln von gleichem Radius (1) betrachtet; die Elemen- 
tarladung gilt als Ladungseinheit. Zur Darstellung in Erg ist der Atomradius mit 
c®/r zu multiplizieren. Der Betrag der anziehenden Kraft zwischen dem Zentral- 
atom und den angelagerten Atomen, der von der Anzahl der Kernladungen ab- 
hängig ist, sei derjenige der Abstoßung zwischen den angelagerten sei (<S<,). 
Die Ghsamtenergie bei der Anlagerung ist also 0^ — 0^^. 

0a ist eme Summenformel, die dem bekannten Integral für die potentielle 
Energie emes Systems von Ladungen entspricht; sein Betrag ist für kreisförmige 
wie für regelmäßig räumliche Anordnung wie folgt: 

1) Ephbaim, Ber. 60, 629 (1917) - Ephbaim, Z. phys Ch 81, 513 (1913). - ®) Ann. 
Pkys. (4) 40, 330 (1916). 
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fUr 

Änf Kreis 

Baomlioh angeordnet . . 


1 2 

8 

4 

6 

8 

7 

1 8 äußere Atome 

0,26 

0,868 

1,914 

3,44 

6,40 

8,04 

11.1 

0,26 

0,868 

1,838 

- 

5,00 

- 

9,88 


ist dagegen = m • w/2, wenn, n einwertige äußere, um em wi-wertiges mitt- 
leres Atom gruppiert smd Die Glesamtenergie der Reaktion, welche der Differenz 
~ ©ntapriolit, ist in folgender Tabelle wiedergegeben : 



ln 1 

Sn 1 

0n ] 

4n 

6n 

6n 

7 n 

1 B n 


1,00 

2,00 

3,00 

4,00 

6,00 

6,00 

7,00 

1 8,00 

eben 

) 1.00 

1,76 


f2,09 

1,66 

0,61 



raumliob 

2,13 

12.16 


1,00 

negativ 

1 

1,60 

3,00 

4,60 

6,00 

7,60 

9,00 

10,60 

12,00 

eben 

räumlich 

} 1.60 

2,76 

3.63 

[4,09 

U,16 

4,06 

3,61 

4,00 

2,46 

0,9 

2,12 


2,00 

4,00 

6,00 

8,00 

10,00 

12,00 

14,00 

16,00 

eben 

räumlich 

) 2,00 

3,76 

*6,13 

[6,09 

16,16 

6,66 

6,61 

7,00 

3,96 

4,9 

6,12 


2,60 

6,00 

7,60 

10,00 

12,60 

16,00 

17,60 

20,00 

eben 

ränmhch 

} 2,60 

4,76 

6,63 

( 8.09 
18,16 

9,06 

9,61 

10,00 

9.46 

8,9 

10,12 




Die Fig 95 stellt den Inhalt dieser Tabelle graphisch dar, indem 
energie zur Zahl der angelagerten Atome in Beziehung gebraohu 
In ihr ist jeweilen der Wert, 
bei dem so viele einwertige Atome 
angelagert sind, wie der Kern- 
ladung (Hauptvalenz) ent- 
spricht, bei dem also ein „va- 
lenzchemisch gesättigtes Mole- 
kül“ vorhegt, durch einen verti- 
kalen l^trich an der Kurve her- 
vorgehoben. Man sieht aber, daß 
hier das Maximum der Anlage- 
rungsfahigkeit noch nicht er- 
reichtist, es kann vielmehr noch 
Anlagerung „durch Neben- 
valenz“ stattfinden. Die Lage 
der Umkehrpunkte der Kurven 

entspricht m der Tat ganz gut den vielfach beobachteten Koordinationszahlen. 
Interessant ist, daß der Punkt, von dem an die Kurve wieder sinkt, um so mehr 
nach rechts verschoben ist, je höher die Wertigkeit des Zentralatoms ist; es 
würde das bedeuten, daß die maximale Koordinationszahl von der 
Wertigkeit des Zentralatoms abhängig ist. Bei den maximalen Verbin- 
dungsstufen z. B. des zwei- und vierwertigen Platins [PtClJKg und [PtCH^JKg 
wird dies ja auch völlig bestätigt, und wenn man nicht einen merklichen Volum- 



!Fig. 05. Energie bei Anlagerung einwertiger Atome 
um ein m-wertiges 
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■weclisel des Platinions bei seinem Übergang m die andere Valenzstufe annebmen 
will, so wurde sieb bierin die Abhängigkeit der Koordinationszabl von der Ladung 
und eine gewisse Unabbängigkeit vom Volumen zeigen. 

Im folgenden wird noeb eine Tabelle gegeben, in der die Anlagerung zwei- 
wertiger Atome berücksiebtigt wird. Hier ist für dieselben Kernladungen m 
und Anzahlen w angelagerter Atome jeweilen das Doppelte, und dieselben 

Zahlen von n jeweilen das Vierfache wie bei der Anlagerung einwertiger Atome. 
Auch hier zeigt sich, daß über die „valenzcbemische“ Sättigung bmaus noch die 
Mögbobkoit der Anziehung weiterer Atome besteht: 
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1 eben 
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1“ 
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20,00 
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0a 
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7,00 

8,63 

f 8,34 

1 8,66 
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0a 
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11,24 
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6,00 

12,00 

18,00 

24,00 

30,00 

36,00 

42,00 

48,00 
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j6,00 
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8,00 

10,00 

24,00 

32,00 

40,00 

48,00 

66,00 

64,00 

0m — 

0a 

[ eben 

1 räumlich 

js.oo 

16,00 

20,63 
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1 24,66 
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26,07 

28,00 

23,87 
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24,6 


Auch hier sind die sich ergebenden Kurvenzüge für die Ändenmg der Reaktions- 
energie mit wechselnder Valenz des Zentralatoms sehr mteressant (vgl. Fig. 96). 
Sie zeigen, daß, wenn z. B. der zweiwertige Sauerstoff als n genommen wird, 
die maximale Koordinationszahl für m den Wert drei hat, wenn m zwei- oder 
dreiwertig ist, vier, wenn es vier-, fünf- oder sechswertig ist (bei sechswertigem 
eventuell auch fünf), tmd sechs, wenn es sieben- oder achtwertig ist. Wieweit das 
mit den Beobachtungen übereinstimmt, zeigt folgende Tabelle von Salzen def 
Säuren maximaler Valenzzahl. 

In den umrandeten Verbmdungen stehen Berechnung imd wahre Zusammen- 
setzung der Maximalstufen in Übereinstimmung. In der sechsten Gruppe geht die 
Zh-TiI der angelagerten SauerstoSatome etwas über die nach Rechnung zulässige 
hinaus, bei den anderen, nicht umrandeten Verbindungen bleibt sie dahinter 
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TT n-nTri Kn-n ln TntnHTnitl ftr HauptvalöIlZ 

Wertigkeit des Eomes (m) 2 | 8 | 4 5 6 7 

Grenzwert lUr n (Beiedtm.) 2 | 8 | 4 4 4 (6) 6 (5) 

[BeOaJRa [BOglRa [COglBa [NOJR 

[AlOalRg [SiOJR* [POJR 3 [SOJRa [ClOJR 

[T 1 OJH 4 [As04]Ra [SeOJRa “ 

aber nur: [SbOJRa [TeOg]Ra [JOglRg j 

[TiOslRg 

[VOJRa [CrOJRaj 
[NbOJRa [[CrOBlIRgl 
[MoOJRa 
[TaOglRa [WOJRa 


zurück. Kossel halt es für wahrscheinlich, daß hier eine Wirkung des geringen 


Atomvolumens vorliegt, das eine 
direkte Berührung mit soviel ko- 
ordinierten Atomen nicht zuläßt 

Wenn also auch eine exakte 
Übereinstimmung berechneten 
und tatsächhchen Verhaltens 
mcht vorhegt, so ist die Annähe- 
rung doch bemerkenswert. Sie 
wird noch augenfälliger, wenn 
gleichzeitig auch die durch die 
st eriBchenVerhaltnisseim Mo- 
lekül bewirkten Abschirmun- 
gen berücksichtigt werden. 

§ 88 . Valeuzborechnnng auf 
elektrostatlsclier und storlsch- 
räiimllchcr Grundlage. Den 
Fortschritt, zu den elektrischen 
auch die sterischen Faktoren 
in Rechnung gestellt zu haben, 
bringt eme Untersuchung von 
A Magnus^), welcher, ähnlich 
wie dies bereits J. J Thomson 
(S 146), sowie auch Kossel (S. 
308) getan hatten, den abstoßen- 
den und anziehenden Faktor der 
Ladungen in Rechnung stellt, 



Zahl der angäagerten Atome 


1) Z anorg. Ch. 124, 289 (1922), Mg. 96 Energie bei Anlagerung zweiwertiger Atome 
kurzer- Phys. Z. 23, 241 (1922) um em m-wertiges 
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jedocli ausgiebiger als frübere Autoren noch den Einfluß der Lagerung der Atome 
auf die Elektrostatii: des Moleküls berücksichtigt. Er erzielt hierdurch sofort einen 
größeren Erfolg. Wenn immerhin auch Magnus’ Eechnungen nur als Naher ungs- 
rechnungen gedacht sind, so zeigen sie uns doch den Weg, der bei größerer Kennt- 
nis der Molekulargeographie sehr wohl einmal zu emer umfassenden Methode der 
Vorausberechnung der Valenzerscheinungen eingeschlagen werden kann. 

Bei der Wirkung, welche die Bestandteile emer Verbindung aufeinander aus- 
üben, ist, wie schon Thomson und Kossel zeigten, mcht nur die Anziehung zu 
berücksichtigen, welche entgegengesetzt geladene Bausteme betätigen, sondern 
auch die Abstoßung, welche sich ergibt, wenn mehrere Bestandteile gleicher 
Ladung irgendwie gemeinsam im Molekül vorhanden smd. In einem Komplexion 
mit positivem Zentralatom, z. B. [AgJJ*, wird ein Jodatom zwar vom Silber- 
atom angezogen, vom zweiten Jodatom aber abgestoßen. Im Ion [AgJJ“ erfolgt 
die abstoßende Wirkung durch zwei Jodatome. Im Ion [AgJJ' zieht das Silber 
jedes Jodatom mit der Kraft e®/f ^ an, worm e die elektrische Elementarladung, 
r den Abstand der Mittelpunkte der beiden Atome voneinander bedeutet. Das 
zweite Jodatom, welches symmetrisch zum ersten am Silberatom gelagert gedacht 
wird, übt aber auf das erste eine Abstoßung von - 0,26 e^/r® aus, denn der 

Abstand der Mittelpunkte der Jodionen voneinander ist = 2r. Den Eaktor 0,25 
nennt Magnus die Abschirmungskonstante (Sg). In ähnlicher Berechnung 
ergibt sich Absohirmungskonstante (Sg) für den EaU der drei Jodatome im Ion 
[AgJg]", wenn die Jodatome als in emer Ebene mit dem Silberatom und dies sym- 
metrisch berührend gedacht werden, den Wert 0,58, die von zwei Jodatomen auf 
das dritte ausgeubte abstoßende Kraft also = 0,68 e®/r®. Bei Gegenwart von mehr 
als drei negativen Bestandteilen beim positiven Zentralatom kann neben flächen - 
auch raumsymmetrische Anordnung emtreten. Es ändert sich dadurch der 
Abstand der Atommittelpunkte voneinander, somit die Abschirmungskonstante. 
In der folgenden Tabelle smd die Abschirmimgskonstanten Sp ftir aUe symmetrischen 
Anordnungen von 'p gebundenen einwertigen Atomen, von p = 2 bis p = 8, zusam- 
mengestellt Die Bedeutung der Spalte lim • Rj. wird S. 314 besprochen werden. 


Tabelle 1 


p 

• 

Art der AjilAgerang 

"P 

Um Ry • Ej. 

2 

Einander gegenüber 

0,2ö 

— 

3 

Als gleichseitiges Dreieck . . . 

0,68 

6,46 

4 

Als Tedroeder 

0,92 

4,44 

4 

Als Quadrat . . 

0,00 

2,17 

5 

Als gleichseitiges Fünfeck 

1,38 

1,43 

6 

Als Oktaeder 

1,66 

2,17 

6 

Als gleichseitiges Sechseck . . 

1,83 

1,00 

7 

Als gleichseitiges Siebeneck 

2,30 

0,77 

8 

Als Würfel . .... 

2,47 

1,30 

8 

Als gleichseitiges Achteck 

2,80 

0,62 


Bei filachenhafter Anordmmg ist also die Abschirmungskonstante stets großer 
als bei räumlicher (vgl die ähnlichen Berechnimgen Thomsons für Elektronen im 
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Atom, S, 146), daher ist die rärnnbohe Verteilung bevorzugt. Sie wird im folgenden 
allem benutzt. 


Ist nun das positive Zentralatom des Komplexes nicht einwertig, sondern 
w-wertig, so wird jedes angelagerte Ion mit der Ebraft ne^jr^ angezogen, während 
die Abschirmung wiederum Sj,e^/r^ entspricht. Als gesamte, nach dem Zentral- 
atom gerichtete Anziehung bleibt also {n —Sp) e^jr^ übrig. Die Annäherung jedes 
angelagerten Ions aus großer Entfernung bis zum Mittelpunktsabstande r liefert 
einen Arbeitsbetrag, der für ein Ion (n — Sp) und für alle p-Ionen p (w — Sp) e^/r 

beträgt. Dies ist die Büdungsenergie des Komplexes 

Die folgende Tabelle 2 enthält die Zahlenfaktoren m = p (w — Sp) von e*/r für 
verschiedene Zahlenwerte von n und p. Wie bereits Kossel gezei^ hat (S. 309), 
mmmt bei konstantem n und wachsender Koordinationszahl p die Büdungsenergie 
bis zu emem (fettgedruckten) Maximum zu, später aber infolge großer werdender 
Abschirmung wieder ab. Die Maximal werte jeder Horizontale stellen die stabilste 
Verbindung dar; die mit einem * versehenen können msofem noch als mögliche 
Verbindungen angesehen werden, als sie aus der Grundverbmdung durch Energie- 
gewinn entstehen. 


Tabelle 2 

Werte von m =p{n — 8p) 


p = 2 

1,50 

3,60 

p=. B 

1,26* 

4,26* 

■ p = 4 

n HO 

p = 6 

p = 6 

p =» 7 

7,26 — 

8,82 - 

12,32 

13,12* 

18,12 

T- a,öu — 

14.04 
20,04* 

26.04 

11, uu 
18,90* 

26.90 

32.90 


Eur einwertige Elemente wie Süber ist also wahrscheinlichste Koordinations- 
zahl negativer emwertiger Ionen 2, möghche 3, auBgeschloBsen 4. — Für zweiwer- 
tige Metalle ist stabilste Koordinationszahl 4, möghche 3. Zahl 6 dürfte nicht auf- 
treten. Daher glaubt Magnus, Verbindungen wie K 4 [CdClfl] eine andere Konsti- 
tution zuweisen zu sollen, wofür aber sonst gar kem Hmweis vorliegt. Dreiwertige 
Metalle zeigen hauptsächlich die Koordinationszahl 4, moghch sind auch die Zahlen 
5 und 6. Vierwertige sollten nur die Koordinationszahl 6 zeigen können, da die 
flachenhafte Anordnimg, bei der Zahl 5 möglich wird, schwierig eintreten dürfte. 

Es ist bisher angenommen worden, daß der Abstand der Atommittelpunkte 
gleich der Summe der Atomradien ist. Diese Voraussetzung trifft natürhch nur 
Hfl- nn zu, wenn sich die Atome direkt berühren. Für die Mogbchkeit der direkten 
Berührung wird es einen Grenzwert geben, der einerseits durch die Zahl der 
angelagerten Beste bedingt ist, andererseits durch die Große der Bestandteüe. 
Je kleiner z. B. das Zentralatom ist, um so weniger Reste werden es direkt berühren 
können (vgl. die Tabelle von Stbaubel, S. 277). Versucht man, mehr Beste ein- 
zufuhren, so wird dies nur dadurch gelingen, daß die direkte Berührung aufgehoben 
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■wird, also die Entfernung der Atonunittelpunkte größer als die Summe der Eadien 
■wird. Es werden tlarm die Werte der Tabelle 2 kem ncktiges Maß für die Büdungs- 
energie mehr darstellen, sondern bei ■vergrößertem r werden die Maxama nach links 
verschoben sein. 

Die Spalte limÄy : Bg m Tabdle 1 gibt die Grenzwerte für das Größen Verhältnis 
der Kadien der angelagerten und der Zen^fcralatome an, bei dem noch gerade gegen- 
sei'tige Berührung moghch ist. Wird dieselbe durch die Große der Partikeln ver- 
hindert, so bezeichnet Maönus diese Storung als „energetische Hinderung“. 

Die energetische Hinderung spielt eine besondere Rolle bei sehr kleinen 
Zentralatomenund esläßtsichfur deren Fluor Verbindungen eine angenäherte 
Energieberechnung durchführen, weil man die rela^tive Große der Ionen wenigstens 
imgefähr angeben kann. Die positiven Ionen der ersten Reihe, die Heliumtypus 
besitzen, sollen dabei als versch'windend klein gegenüber denjemgen der zweiten 
Reihe vom Neontypus angesehen werden und ebenso gegenüber den gleichfalls 
Neontypus besitzenden negativen Ionen der ersten Reüie. Es ■wird ferner Würfel- 
symmetrie der äußeren Neonelektronen vorausgesetzt, wobei sich als Abschir- 
mungskonstante Sg ”> 2,47 ergibt. Die Radien zweier Ionen und Rg vom Neon- 
typ verhalten sich dann, falls die Ladung ihrer Kerne - % und Wg, die Zahl der In- 
nenelektronen “2 angenommen ■wird, ■wie R-^'.B^- {n^—2 —s^. 

Als Einlieit der Berechnung wurde der Radius B^ des Fluorions gewählt, Rg in 
der Tabelle 3 sei der Radius des Zentralatoms, Z das Zentralatom selber. Die Zahlen 
der weiteren Spalten ergeben die Faktoren des Ausdrucks e“/r für die verschiedenen 
denkbaren Fluorverbiudungen, die ein Ausdruck der Bildungsenergie der betref- 
fenden Verbmdungen bzw. Komplexe siud. Die fettgedruckten Werte smd 'wieder 
die der maximalen Bddungsenergie, die imt emem * versehenen diejenigen, welche 
die unkomplexe Verbmdung an Bildungsenergie wemgstens noch ubertrefEen, 
wenn sie auch mcht die optimalen sind. 


Tabelle 3 


z 

j 

ZF 

ZFi 

ZF3 

ZFi 

ZFs 

ZFt 

ZF^ 

ZFa 

Li 

0,00 

1,00 

1,50 

1,09* 

0,20 





Na 

0,60 

0,69 

0,80 

0,76* 

0,19 





Be 

0,00 


3,60 

8,69 

3,63* 

1,83 

1,41 



Mg 

0,60 


2,19 

2,60* 

2,70 

1,83 

1,26 



B 

0,00 



6,29 

6,80 

4,77 

6,66 



Al 

0,63 



4,74 

6,44 

4,77* 

6,23* 

2,14 

2,46 

C 

0,00 




10,01 

7,69 

9,90 

6,17 

7,06 

Si 

0,47 




8,38 

7,69 

9,62 

6,17 

7,06 

P 

0,42 





10,64 

14,10 

8,21 

11,70* 

s 

0,38 






18,40 

11,25 

16,30 


Die praktische Erfahrung steht mit dieser Berechnung gut im Einklang; so 
zeigt sie, daß beim Kohlenstoff und Schwefel nur die neutralen Fluoride existenz- 
fähig sind, daß beim Bor und Sihcium außer den neutralen Fluoriden noch ]e eme 
Komplexverbindung existieren kann und daß bei allen anderen Elementen außer 
dem neutralen Fluorid noch zwei Komplexverbindungen verkommen 
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In gleicher Weise laßt sich die Bildungsenexgie der Sauerstoffkomplexe 
berechnen. Dieselbe ist, da SanerstofE Doppelladimg trägt, -= 2 p (w — Sp) e®/r. 
Trägt man der energetischen Hinderung Rechmmg, indem man den Radius des 
Sauerstofhons, der Rq = 1,28 iZj ist, als Einheit festsetzt, so erhalt man die m 
Tabelle 4 gegebenen Werte von m, wenn die Bildungsenergie gleich me“ Rq ge- 
setzt wird: 

Tabelle 4 


z 

Rz-Rq 

ZO 

Z O2 

ZO3 

ZO* 

Be 

0,00 

4,0 

6,0 

6.1 


Mg 

0,47 

2,7 

4,1 

3,5 


B 

0,00 


10,0 

9,6 


Al 

0,41 


7.1 

7,9 

’ 6,6 

C 

0,00 


14,0 

14,8 

14,1 

Si 

0,37 


10,2 

12,5 

12,6 

N 

0,00 



20,0 

20,6 

P 

0,33 



17.3 

18,9 

S 

0,31 



22,3 

25,5 

CI 

0,28 




82,2 


Auch diese Tabelle ist, zwar mcht völlig, aber doch ziemlich gut mit den experi- 
mentellen Erfahrungen in Überemstimmung. Sie zeigt z. B., daß wohl die Kiesel- 
säure, mcht aber die Kohlensäure beständige Salze der Orthoverbindung zu 
bilden vermag oder daß in wässeriger Losung Meta- und Orthoaluminate, aber 
nur Metaborate entstehen können Komplexe von der Eorm [ZOg] können erst 
bei größeren Zentralatomen beständig sein. Daß im Gegensatz zu den Halogeno- 
salzen solche hier viel seltener anzutrefEen sind, ist die Folge zweier Ursachen: 
erstens muß die Ladung des Zentralatoms, um gleichviel SauerstofEionen wie 
Halogene binden zu können, doppelt so groß sein, was einen verhältnismäßig 
kleinen lonenradius bedingt, und zweitens ist der Radius des 0-Ions nicht klein 
genug, um solche Anhäufung zu erleichtern. Die energetische Hinderung kann hier 
leichter ei^eten als bei den Halogenverbindungen. Bei.S-, Se- und Te-Verbindun- 
dungen wird diese Storung sich natürlich noch starker bemerkbar machen. 

Komplexe mit negativem Kernatom smd wahrscheinlich in anderer Weise 
räumlich zusammengesetzt als die mit positivem Kern, weil die Volumvermehrung, 
die bei weiterer Beladung der negativen Atome mit Elektronen statthat, zur In- 
stabilität führen würde, wemgstens bei Kernatomen, die höher als einwertig sind 
(N, 0). Schon Moleküle mit negativem Zentralatom sind mcht symmetrisch, so 
z. B. das Wasser. Es liegt hier die Notwendigkeit vor, bestimmte Valenzrich- 
tungen anzunehmen, bei deren Kenntnis sich bei Kenntnis der lonengrößen und 
-ladungen das Dipolmoment errechnen laßt. — 

War bisher von Komplexverbmdungen die Rede, deren Komplexted sich aus 
p.in?:p.1nftn Ionen zusammensetzt, so werden nunmehr solche besprochen, in deren 
Komplexion sich Moleküle an ein Zentralatom angelagert haben, also Hydrate 
oder Ammoniakate. Magntjs sucht die Ursache der Komplexbildung in der Di- 
polnatur der koordinierten Moleküle, die das Bestreben zeigen, durch die An- 
lagerung ihr Dipolmoraent zu verkleinern. Die Berechnung ist hier mit großer 
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WilUdirliclLkeit behaftet, besonders wegen der Unsicherheit in der Annahme der 
Dipolmomente. In längerer Rechnung ergibt sich die Bildungsenergie zu 

e2 d / 1 d\ 

worin p die Zahl der angelagerten Moleküle, n-^e die Ladung des Dipols, ne die- 
jemge des Zentralatoms, d die Länge des Dipols, r den Abstand semer Mitte vom 
Kern des Zentralatoms und Sp die Abschixmungskonstante der angelagerten p 
Dipole bedeutet. 

Die folgende Tabelle gibt die Faktoren der Bildungsenergie der Hydrate des 
BeCl 2 und MgClj, wenn diese Bildungsenergie gleich me^Ro gesetzt wird; 


Tabelle 5 


2 

Z(H,0), 

1 ^(H.O)a 

^(H,0)4 

Z(H,0), 

Be 

2,61 

1 2,93 

3,33 

3,43 

Mg 

1,43 

2,03 

2,63 

3,26 


Das stabilste Magnesiumhydrat ist also das Hexahydrat, das durch ther- 
mische Dissoziation in Tetrahydrat übergehen würde. Da das Oktohydrat viel 
energiearmer als das Hexahydrat ist, so faßt Magntjs die beständigere Borm der 
bekannten Oktohydrate als Verbindung mit Doppelwassermolekülen von der 
Koordinationszahl vier auf Die Tabelle laßt auch erkennen, daß die Dipolmoleküle 
der wasserarmeren Hydrate sehr fest sitzen, was ja mit ihrer beim Erhitzen er- 
folgenden Zersetzung unter HCl-Entwicklung im Einklang steht. — Beim Beryl- 
lium ist der zweithöchste Tabellenwert, der des Tetrahydrates, nur wenig klemer 
als das Maximum beim Hexakomplex, was das leichte Auftreten des Tetrakomr 
plexes erklärt. 

Um auch einen Vergleich der Bildungsenergien von Hydraten und Ammo- 
niakaten des gleichen Zentralatoms zu geben, sind in Tabelle 6 für das Lithium 
die Faktoren m von e^jRo für die Koordinationszahlen 2—8 zusammengestellt 


Tabelle 6 


! 

p = a j 

p- 8 1 

p = 4 j 

p =o 6 

Li(H,0}p. . 

0,66 

0,78 

0,83 

0,86 

Li(NH3)p . . , 

0,60 

0,64 

0,61 

0,63 


Man sieht die vollkommene Analogie im Gang der Faktoren, und daß die Bin- 
dungsenergie der Hydrate stete größer ist als die der Ammomakate. Daß die maxi- 
malen Tabellenwerte praktisch nicht erreicht werden, soll eme Wirkung der ther- 
mischen Molekularbewegung sein. 

Für relativ große, hochgeladene Zentralatome ergibt die Rechnung, daß die 
Tendenz zur Bildung von Ammoniakaten die zur Bildung von Hydraten über- 
schreitet , man findet daher bei den höher geladenen Zentralatomen häufig wasser- 
loshche Ammomakate. Im ganzen stehen hier aber die Rechnungen doch recht 
wenig mit den Tatsachen im Einklang. 
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Als Voraussetzung der Addierbarkeit der Neutralteile betrachtet Magnus 
in erster Linie ihren Dipolcharakter. Dipole sind in erster Linie Wasser, Ammo- 
niak und deren Derivate, wie Alkohole oder organische Basen. Das nahezu sym- 
metrisch gebaute COg besitzt em Dipolmoment, das nur ein Siebentel desjenigen 
des Wassers ist, woher seme geringe Fähigkeit resultiert, in Komplesrverbindungen 
einzutreten. — 

Ist es somit zwar nur in den einfachsten Fällen moghch, für die Existenz- 
bedingungen komplexer Ionen quantitative Beziehungen unter Voraussetzung rem 
elektrostatischer Kräfte zu erhalten, so halt Magnus doch die Zahlenergebnisse 
fiir so befriedigend, daß die Existenz nicht gerichteter Valenzkräfte als Eegel 
angenommen werden darf Die Struktur des Zentralatoms, meint er, spielt keine 
Bolle, außer in drei Fällen: erstens bei den homöopolaxen Bmdungen der orga- 
nischen Chemie, zweitens bei negativen Zentralatomen, wie oben erörtert, und 
drittens m Fallen wie beim Platin, wo ein Atom in allen seinen Komplexen die 
gleiche Koordmationszahl besitzt, wobei dann Ionen auftreten, die mcht Edelgas- 
typus zeigen. Es sind also nach Magnus Ausnahmefälle, m denen die Struktur 
des Zentralatoms für die koordmative Bmdung als maßgebend angesehen werden 
muß^). Es darf dagegen bemerkt werden, daß gerade in diesen „Ausnahmefällen“ 
die komplexe Bmdung am festesten ist und daß sich in den anderen Fallen die 
Prüfung der räumlichen Lagerung oft wegen der Lockerheit der Bindung als un- 
möglich erweist. Es ist aber vielleicht überhaupt unnötig, die orgamschen homoo- 
polaren. Verbindungen für diese Komplexbetrachtungen heranzuziehen, weil 
homoopolare und Komplexverbindungen doch nicht identisch sind. 

B, Die Grenzen der polaren Valenz 

§ 89. Valenz als Energietrage. Für die ausgesprochen polaren Verbmdungen 
schien die Antwort auf die Frage nach der Maximalvalenz bereits darm gegeben, daß 
dieselbe gleich der Zahl der aufnehmbaren bzw. abgebbaren Elektronen angesehen 
wurde Immerhin darf man, worauf Grimm und BtERZFELD aufmerksam gemacht 
haben, die Valenzzahl nicht immer mit vdlhger Sicherheit mit der Zahl derjenigen 
Elektronen identifizieren, die aus dem äußersten Elektronenmveau des Atoms 
abgelost werden können. In den spateren Perioden des Systems der Elemente 
finden sich Beispiele dafür, daß auch noch aus tiefer gelegenen Elektronen- 
schalen Ablösung moghch ist. So enthält das Scandium auf der äußersten vier- 
quantigen Bahn nur zwei Elektronen. Es ist dennoch dreiwertig, weil das auf der 
Sg-Bahn befindliche Elektron ebenfalls ohne große Schwierigkeit abgelost werden 
kann. Die Valenz wird also nicht durch die Zahl der Elektronen auf dem äußersten 
Niveau bestimmt, sondern durch die Zahl der Elektronen, die so locker gebunden 
sind, daß sie durch die ,, treibenden chemischen Elräfte“ noch abgelost werden 
können. 

Grimm und Herzfeld^) haben nun rechnerisch die Frage verfolgt, wie 
stark ein Elektron gebunden sein darf, um noch die Eigenschaften 

Vgl. die gegenteilige Ansiclit von W. Nernst, Theoret. Chemie 9 —10. Aufl , 437 (1921). 
- 2) Z. Phys 19, 141 (1923), Autoreferat Z. ang. Ch. 86, 249 (1923) 
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eines Valenzelektrons zu besitzen, unabhängig davon, ob es sich auf der 
äußersten oder einer inneren Elektronenschale befindet. Sie haben also die V alenz- 
frage als eine Energiefrage diskutiert. Es zeigt sich dabei, daß die chemischen 
Kräfte, als deren Maß mit einiger Annäherung die Bildungswärme angesehen 
werden kann, hauptsächlich durch die lonisierungsspannung und die Gitter- 
energie bestimmt werden. Diese Betrachtungen behalten ihre Bedeutung, selbst 
wenn die oben ausgesprochene Ansicht iiber den Elektronenbau des Scandiums 
nTi<l ähnlicher Elemente nicht mehr gültig sem sollte. 

Das Eintreten einer Valenzstufe bei Synthese einer Verbindung aus zwei Ele- 
menten kann nach Gbimm und Hbbzpbld erwartet werden, wenn die positive 
Bildungsenergie nicht sehr Hein ist, z. B. 16 Cal. mcht unterschreitet. Es ist je- 
doch immerhin moghch, daß die stöchiometrisch konstrmerte Valenzstufe dennoch 
mcht entsteht, sondern statt ihrer eine andere gebildet wird, wenn deren Bildung 
mit erheblich größerer EnergieentwicHung verbunden wäre. So ergibt die Be- 
rechnung für den Vorgang 

[Mg] + i(Cl) -MgCl 

zwar eine positive Bildungswärme von etwa 18 Cal., der Vorgang konnte also an 
sich vonstatten gehen; jedoch vollzieht sich die zum zweiwertigen Magnesium 
führende Reaktion 

[Mg] + m) - KMg] + i(C!l)H-i[Mg] i[MgCy-KKMg] 

unter Freiwerden von 75 Cal. Daher wird MgCl wohl spontan in MgCL^ und Mg 
zerfallen, d h. Magnesium wird als zweiwertig auftreten. Allgemein wird die 
einwertige Stufe instabil sein, wenn die Bildungswärme der höherwertigen Stufe 
so hoch ist, daß der Quotient aus ihr xmd der Valenzzahl erheblich größer ist als 
die Bildungswärme der emwertigen Stufe 

Um nachzu weisen, daß die Valenzfrage wirklich eme energetische Frage ist, 
braucht man auch die Kenntnis der hypothetischen Bildungswärme nicht existie- 
render Verbmdungen. Es sollte sich dann ergeben, daß diese Büdungswarme stets 
negativ ist. Die Kenntnis dieser nicht direkt meßbaren Energie erwirbt man sich 
mit Hilfe des BoRNschen Kreisprozesses Für die Herstellung von festem Kochsalz 
z. B. besitzt dieser Kreisprozeß folgende Form : 

[Na] + i(Cl) — 2-. [NaOl] 

J + 

(m)4-(Cl)<-!i_(Na)-l-(Cl) 

— Jil 

Die Herstellung des festen Kochsalzes kann auf zwei Wegen vorgenommen 
gedacht werden: 

1. Das [Ka] wird sublimiert, wobei ihm die Sublimationswarme S zugefuhrt 
wird; die nach außen abgegebene Energie ist •= (— /S). 

2 Den gasförmigen (Maj-Atomen wird unter Zuführung der lonisierungs- 
arbeit J je em Valenzelektron entrissen (— J). 

3. Die Chlormoleküle werden durch Zufuhr der Dissoziationsarbeit D (pro 
g-Atom) in Atome zerlegt und durch je ein Elektron m Cl-Ionen verwandelt, wobei 
die Elektronenaffinitat E pro g-Atom CI frei wird {E —D). 
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Schließlich läßt man die voneinander getrennten gasförmigen (Na"^) und (Cl~)- 
lonen zum festen [NaClJ-Gitter zusammentreten, wobei die Gitterenergie TJ 
abgegeben wird (+ TJ). 

Die Schluß gleichung für die Büdungswärme von [NaOl] lautet also: 

QlTaOl “~^Na~*^Na + -®01“-®01+ ^^NftOl- (1) 

Entsprechend läßt sich die Büdungswärme einer hypothetischen Verbmdung 
wie NeCl berechnen nach: 

öl!leOl'=~^Ne“'*^]S‘0 + -®Ol~-®Ol+ ^NeOl- (2) 

Eber istÄ =0, J,E und D haben den gleichen Wert wie m (1) und nur 
die Gitterenergie, ist unbekannt. Grtmm und H!brzfeld Jkönnen nun begründen, 
daß D’jsTeci^ ZJiTaoi '*^‘1 allgemein TJ'^TJ", wenn die Verbindungen analog ge- 
baut sind und der gleichen Periode angehören. Es folgt demnach durch Subtraktion 
aus (1) und (2) 

ÖNe01~ÖNaCll“ ^M'a“'^lire + *^Na‘“*^M6 (3) 

bzw. allgemein 

Qt Qf/ ^ <3// Q/ 1 vr//_vr/ 

Es ist also die Differenz der B 
lonisierungsspannungen ZJ nnd dt 
Die Gitterenergie hypothetischer 
wiederzugebende Überlegungen schätzen 
ist aus experimentellen Daten zu ermitteln 
ergeben sich z. B. für die hypothetischen wi 
dritten Periode die in der Tabelle 1 wiederg 
in der Tabelle 2 die lonisierungsarbeiten zm 


Tabelle 1 


Tabelle 2 


Blldungswäimen 
ln dal /Hol 

NeF NaF MgF AlF 

<-241 111 <30 <48 

NaFo I MgF, AlF, 

<-156 211 <133 

MgFg AIF 3 
<-111 249 

AIF4 
<-700 


lonlalerongBaib eiten 
ln OaL/g-A.tom 


Ne+ Na+ 

Mg+ 

AI+ 

496 118 

174 

137 

Na++ 

Mg++ 

A1++ 

< (800) 

344 

440 


Mg+++ 1 

A1-H-+ 


<1089 

660 



A1++++ 



1 >1617 


In Tabelle 1 sind die lomsierungsarbeiten der Valenzelektronen von denen der 
Elektronen aus der Neon- Achterschale durch einen Strich getrennt. Ein entsprechen- 
der Strich teilt in Tabelle 2 die Verbindungen von positiver und negativer Wärme- 
tönung. Der gleichartige Verlauf beider Striche zeigt, daß nur bei den Valenz- 
elektronen die Bindung so locker ist, daß sie noch positive Warmetonung bei 
Bildung der entsprechenden Verbindungen erlauben. 
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Es läßt sich, aber nicht etwa eine zahlenmäßige obere Grenze für den Maximal- 
wert der lonisierungsarbeit angeben, jenseits deren ein Elektron chemisch nicht 
mehr abgetrennt werden kann. Es ist z. B. vom Neon ein. Elektron nicht abtrenn- 
bar, trotzdem der Arbeitsaufwand mix 496 Cal. betragen würde, wahrend beim 
Alnminium die leicht erfolgende Abtrennung des dritten Elektrons einen größeren 
Arbeitsaufwand, nämlich 650 Cal. erfordert. Das rührt daher, daß das Eluonon bei 
der Anlagerung an das Neonion eine viel genngere Arbeit leisten wurde als bei der 
Anlagerung an das Aluminiumion. Die möglichen Edelgashaloide würden, wie die 
Berechnung zeigt, sämtlich Bildungswarmen haben, die kleiner als —50 Cal. smd. 
Sie können daher auf chemischem Wege mcht entstehen. Dagegen besitzen die 
Alkahhalogemde Bildungswärmen von etwa 100 Cal. 

Überall zeigt sich die Tatsache, daß die bevorzugten Valenzstufen eines Elemen- 
tes diejenigen smd, deren Verbindungen die bevorzugten hohen Warmetonungen 

besitzen, wie z. B. aus Eig. 97 ersichtlich ist. 
Büerdurch ist die Entschiedenheit der 
Wertigkeit bei Beginn der Hauptreiben be- 
dingt, die Maxima treten in den Kurven 
stark hervor. 

Die obere Grenze der positiven Valenz, 
die Maximalvalenz, ist also dadurch be- 
dingt, daß eme Ablosearbeit über die dieser 
Valenz entsprechende Elektronenzahl hinaus 
von den „treibenden chemischen Kräften“ 
mcht mehr geleistet werden kann. Diese Ab- 
trenmmgsarbeiten wachsen innerhalb der 
gleichen Periode in viel stärkerem Maße als 
die Ditterenergien, die die Verbindungsbil- 
dung begünstigen und ebenfalls beim Eort- 
schreiten mnerhalb der gleichen Periode zu- 
nehmen. Aber ihre Zunahme vermag die 
Bchadhche Wirkung der Vermehrung der lo- 
msieningsarbeit nicht zu paralysieren. Jedoch spielen die Gitterenergien wemgstens 
am 'Anfang der Perioden eme erhebhohe Bolle für die Bddungsmoghchkeit der 
Verbmdungen, und die mehrfache Wiederholung ähnlicher Valenzverhältmsse im 
periodischen System ist nicht nur auf die Wiederholung ähnlicher Verhältnisse 
für die Zahl und Abldsearbeit bestimmter Elektronen zuruckzufuhren, sondern 
ist auch durch eine entsprechende Ahnhchkeit der Gitterenergien bedmgt, wo- 
durch die Büdungswarmen der Verbindungen homologer Kationen dann von ähn- 
hcher Größenordnung werden. 

§ 90. Bindungsstärke von Valenzelebtronen. Grenzen der Elektrovalenz sind 
durch die Verfügbarkeit von Energie zur Abtrennung der Valenzelektronen 
gezogen. Über die „lonisierungsarbeit“ der Elemente liegen eine Anzahl wichtiger 
Untersuchungen vor, von denen solche von Grimm besonders erwähnt werden 
mögen. Ein genaueres Eingehen auf diesen Gegenstand, so wünschenswert es wäre, 
verbietet sich leider durch die diesem Buche gesteckten Grenzen. Um einen Begnfi 



Fig- 97 Bildungawame wirklicher und 
hypothetischer Metallohlonde 
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der relativen Verhältnisse zu gehen, seien hier nur einige Zahlen aus einer der neue- 
sten, diesen Gegenstand hetrefienden Arbeiten medergegeben : 

Ähnlichen Qedankengängen folgend me Bobn und Heisbnbeb&^) oder Fajans 
und Joos^) berechnet Chablbs P. Smyth®) unter Zuhilfenahme der Molekular- 
Kef raktion die Bindungsstärke / von Valenaelektronen in Ionen bzw. Molekülen, 

A w 2 
^TtNQne^ 

3M_ 


gesetzt wird, worin die Molekular-Befraktion für unendhoh große Wellenlängen, 
Nq die AvoöADBOsche Zahl, n die Zahl der im Molekül vorhandenen, verschiebbaren 
Elektronen und e die Elementarladung bedeutet. Es ergeben sich für / in den folgen- 


den Ionen 

die folgenden Werte 

1 










He 

Li+ 


Be++ 


B+++ 


0++++ 

f‘lQr-6 



2,32 

6,8 


12,9 


23,2 


38,6 


0 — 

P- 

Ne 

Na+ 


Mg++ 


A 1 +++ 


Si-hf-H- 

/• 10-6 

0,00 

1,86 

4,03 

9,27 


10,0 


27,3 


46,3 


s — 

ci- 

A 

K+ 

Ca++ 


So+++ 

'Pi++++ 


/• 10 -e 

0,31 

0,63 

1,10 

2,08 

3,43 

Zn++ 

4,78 


6,72 



So — 

Br- 

Kr 

Eb+ 

Sr++ 

16,0 

Y+++ 


Zr++++ 


/•id-ß 

0,28 

0,38 

0,73 

1,29 

2.00 

Cd++ 

1.78 


2.28 



Te 

J- 

X 

Cfl+ 

_ 







0,19 

0,26 

0,446 

0,74 

1,08 







Eür Halogenatome, -ionen und -wasserstofisäuien sowie für einige Atomkom- 
binationen werden folgende Werte von / • ICT^ für die Valenzelektronen errechnet : 



X- 

HX 


H-H 

C-H 

0,66 

0,679 

F 

1,86 

(2,44) 

2,70 

C-C 

0,968 

Gl 

0,63 

0,69 

0,69 

C-C 

0,668 

Br 

0,38 

0,61 

0,47 

0 = 0 

0,676 

J 

0,26 

0,34 

0,26 

0-Si 

0,604 


Andere Bindungen orgamscher wie anorganischer Natur werden diskutiert. Es 
ergibt sich, daß bei ungesättigten Verbindungen die Kräfte, die sich der Verschie- 
bung der Valenzelektronen mdersetzen, gering sind und daß im allgemeinen die- 
jenigen an Elektronen, die zwei Atomen gemeinsam smd sowie die an ungebundenen 
Außenelektronen abnehmen, wenn die Zahl der inneren Elektronenschalen wächst, 
jedoch wachsen, werm die Kernladung ansteigt, ohne daß die Zahl der Schalen sich 
vermehrt. — 

Es ist selbstverständlich, daß zur Ablösung eines Elektrons eine größere Energie- 
menge aufzuwenden ist, wenn das Atom bereits Elektronen verloren hat, als wenn 
dies nicht der Fall war. Aber es wird hierdurch die Frage nicht überflüssig, ob die 
Betätigung der verschiedenen ,, Valenzstellen“ emes mehrwertigen Elementes auch 

1) Z Phya. 33, 1 (1924) - “) Z. Phys. 23, 388 (1924). - ») PhiL Mag (0) 60, 301. 


21 Sphralm, Valonzlehre 
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bei den niederen Valenzstuien desselben schon eine wesentlich verschieden inten- 
sive ist, wenn gleichzeitig die anderen, der Valenzstufe entsprechenden Elektronen 
zur Betätigung gelangen. F. Martin und 0. Fuohs^) haben daher Berechnungen 
darüber angestellt, ob die vier Valenzen des Kohlenstoffs sich bei der Ab- 
sättigung mit dem gleichen Substituenten mit verschiedener oder mit gleicher 
Energie zu betätigen vermögen. Daß die vier Wasserstoffatome des Methans 
mit gleicher Energie an das Kohlenstoffatom gebunden smd, hat bereits J. Thom- 
SHN^) festgesteUt. Unter Berücksichtigung der Büdungswarmen der chlorierten 
Methane, ferner der Sublimationswärme des Graphits, der Bildungswänne emer 
C— H-Bindung sowie der Dissoziationswärme des Hg sowie des CI 2 ergibt sich nach 
einer von Fajans®) angegebenen Berechnungsmethode die Bildungswarme emer 
G-Cl-Bindung in: 


CH3CI 
zu 133 


CHCI3 

131 


cca^ 

130 kg-Cal, 


also fast energetisch gleichwertig. Immerhin scheint die Bindung des vierten Chlor- 
atoms mit etwas germgerer Energie zu erfolgen. Die Betätigung jeder Kohlenstoff- 
valenz gegen Wasserstoff erscheint um 14 kg-Cal. geringer als die gegen Kohlen- 
stoff, wohl als Folge der kleineren Dissoziationswarme des Wasserstoffmolekuls 
gegenüber der des Chlormoleküls. 

DieS. 295 angeführten Arbeiten von Wöhler zeigen, daß sich die Grenzen der 
verschiedenen Valenzstufen des gleichen Elementes üb er schneiden können, 
BO daß das Vorkommen gewisser Stufen trotz deren Stabilität mcht m Erscheinung 
tritt. Es ist nun aUgemem die Überlegung anzustellen, ob und wieweit m einem 
System alle oder mehrere ValenzmogHohkeiten gleichzeitig auftreten können, wenn 
auch nur eme infolge ihres Überwiegens zur realen Beobachtung gelangt. 
E. Abeqg^) behandelt bereits die Frage, nach der gleichzeitigen Absättigung 
mehrerer Valenzstufen eines Elementes selbst bei für die mederste Stufe unzureichen- 
der Absattigung desselben Denkt man sich ein unverbundenes mehrwertiges Atom 
einer Quantität eines anderen Elementes gegenübergestellt, die noch mcht einmal 
zureicht, um seine niedrigste Verbindungsstufe vollständig zu erzeugen, so ent- 
steht die Frage, ob sich wirklich nur die erste Valenz des Atoms oder auch aUe 
höheren sofort an der Bmdung beteiligen Praktisch ist meist nur das erste der FaU; 
1 Fe mit weniger als 2 CI behandelt, gibt sichthch nur FeCl^ Aber theoretisch ist 
doch zu erwarten, daß sich ein Gleichgewicht emsteUt, in dem alle Valenzen 
des Eisens beteüigt smd, und zwar gemäß ihrer Stärke, ähnlich wie sich mehrere ver- 
schieden starke Säuren gemäß ihrer Stärke einer unzureichenden Basismenge be- 
mächtigen, die sich zwischen ihnen verteilt. In der Tat sind nun die Afßnitats- 
untersohiede der eiuzelnen Valenzstufen groß genug, um zu erklären, daß die Wir- 
kung der höheren Stufen praktisch vollkommen zurücktreten kann. Im Falle des 
Eisens betragen z. B die beiden Bildimgstendenzen : 


Fe-*- Fe” = -1-0,34 —^0,058 log [Fe” ] Volt 
Fe-* Fe*” •= —0,01 0,068 log [Fe*”] Volt 


( 1 ) 


Z Elek-troch 27, 150 (1921) — *) Thomsen-Tbaubh, Thermoohem Untersuch 1906, 
293-299 - ®) Ber 63, 667 (1920). - *) Z anorg Ch 43, 116 (1905). 



§ 00. Bindungsstärke von Valenzelektronen 


323 


GleidigewichtseinsteUung erfordert 

0,34 - 0,029 log Fe** = - 0,0X - 0,0196 log Fe*** . . 

Danach wird. 

^Fe*** -10-ö*]fee^. (2) 

Bei einer Fe' *-Konzentration von (1) "wird also die Fe*** -Konzentration- ca 10-“, 
d. h. analytisch nicht nachweisbar. Wird die Fe**-Konzentration in Formel (2) 
immer klemer, so verschiebt sich das Verhältnis Fe**/Fe*** sogar noch gemäß folgen- 
der Tabelle, in der die Konzentrationen von Fe** wiUkiirlich gewählt smd* 

[Fe*']=l(r-2 10-^ 10-8 10-“ 

[Fe***] - lOr-“ lOr^ 10^» lCr-42 
[Fe**] : [Fe***] - 10““ KT“ IO -22 lOr-^e 

d. h. je geringer der Sättigungsgrad ist, um so mehr ist die niedere Wertigkeits- 
stufe bevorzugt; andererseits muß die höhere Wertigkeitsstufe hberwiegen, wenn 
die Konzentration der entstehenden Verbindung genügend groß wird, was aller- 
dings durch die Löslicbkeits Verhältnisse usw häufig unmöglich gemacht werden 
wird. 

Die Annahme, daß ursprünglich ein Wesensuntmrschied der einzelnen Valenzen 
nicht vorliegen soll, daß dieselben aUe gleichartig sind, daß jedoch durch die Be- 
tätigung der ersten Valenzen eine Differenzierung gegen die anderen Valenzen 
eintritt, wurde bekanntlich (S. 57) so begründet, daß die Beladung mit Elektronen 
deren weitere Annäherung an das System erschwert. Es muß dann aber erklärt 
werden, warum sich nicht überall, wie etwa beim Kupfer, wo der zweiwertigen 
die einwertige Stufe vorausgeht, sämtliche Al^tufungen der Wertigkeit büden, 
sondern vielfach solche übersprungen werden, wie etwa beim Eisen, wo die nied- 
rigste bekannte Oxydationsstuie die zweiwertige ist, während die einwertige fehlt. 
Man könnte annehmen, daß hier die ersten beiden Valenzen unter der Emwirkung 
nahezu völlig gleicher Affinitäten entstehen; das würde aber obiger Hypothese 
über die Differenzierung der Valenzen widersprechen. Deshalb möchte Abbog hier 
eine Wirkung der Konzentrationen sehen. Die bekannte Tatsache, daß beim 
Kupfer die zweiwertige Stufe die größere Bildungstendenz besitzt als die emwertige^), 
soll nach Abegg nur in dem üblichen Konzentrationsgebiet bestehen, bei extremer 
Verdiinnung soUte einwertiges Kupfer bei der Bildung bevorzugt sem. So könnte 
auch CHg oder FeCl bei anderen Temperatur- und Konzentrationsbedingungen 
wohl existenzfähig werden. Vielleicht steht hiermit, worauf Abbgg nicht aufmerk- 
sam macht, die Tatsache im Einklang, daß die Valenz mit abnehmendem Druck 
zu wechseln vermag, indem die Konzentration der Moleküle im Gasraum, die ]a bei 
schwerflüchtigen Körpern minimal sein kann, derart wechselt, daß hier die von 
Abegg angodeutete Wirkung hervorgerufen wird. Die kinetisch-statistische Ur- 
sache des Wechsels der Valenz mit der Temperatur bleibt natürlich daneben in 
vollem Umfang bestehen 


Ldtubh, Z phys Ch. SO, 303 (1901) 
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Dreizehntes Kapitel 

Valenzefscheinungen auf niclit-elektrostatisclier Grundlage 

Es wurde "bisher die Annahme gemacht, daß der Zuaanunenhalt der Atome, der 
die Valenz bedingt, im wesentlichen auf elektrostatischer Grundlage beruht. 
Doch wurde immerhin die Nebenwirkung einer elektrodynamischen bzw. ma- 
gnetischen Komponente für möglich gehalten, ]a von verschiedenen Seiten^) 
als in ihrer Bedeutung nicht zu vernachlässigen angesehen Speziell der Valenz- 
wechsel wurde als Folge von Änderungen im Bewegungszustand der Atom- 
teile betrachtet*®). Es durfte zweifellos sein, daß die magnetischen Verhältnisse 
hei der Verbindungsbildung zu berücksichtigen sind. Wie groß ihr Einfluß, ver- 
glichen mit dem elektrostatischen, ist, läßt sich noch nicht sagen, Untersuchungen 
hierüber wären in höchstem Maße erwünscht. 

Auch bezüglich des rem-elektrostatischen Einflusses liegen die Verhältnisse 
wohl noch komplizierter, als aus dem bisher dargelegten hervorgeht. W. Nernst 
hat darauf hingewiesen, daß sich ihm noch ganz andere, bisher nicht in Rechnung 
gestellte Faktoren überlagern können, die eine Abstoßung der Molekültede bzw. 
einen periodischen Wechsel zwischen Anziehung und Abstoßung (,, abstoßende 
Valenz“) mit sich bringen können (vgl. S. 329 f.). Dagegen mag die zum Schlüsse 
dieses Kapitels erörterte Meinung von F. Wald, daß der ValenzbegnfE unter Umstän- 
den nur als em konstruierter angesehen werden konnte, jetzt wohl hinfällig sein 

§ 91. Magneüsohe Ursache der Valenz. Daß neben den elektrostatischen Kräf- 
ten auch magnetische die Ursache von Valenzbeziehungen darstellen können, 
ist wiederholt vermutet worden. Über die Anschauungen von Martinet wurde 
bereits berichtet (vgl. S. 136). Ferner nehmen E. Oxley^) sowie B. H. Wilsdon^) 
das Vorliegen solcher Kräfte bei der Kovalenzbindung an und F. T Peiroe®) 
diskutiert die magnetische Valenz auf Grund der Strahlungshypothese®) Die Valenz- 
bindungen sollen durch Anziehung zwischen zwei Elementarmagneten entstehen, 
die durch Elektronen veranlaßt werden, die in kleinen Kreisen, Ringen oder Wir- 
beln schwingen, im Sinne von 

s 

Pig 98 Valenzerregung durch schwingende Magnete 

Elektrostatische Abstoßung und magnetische Anziehung werden dann Zu- 
sammenwirken, um den Zusammenhalt der Atome in Molekülen zu regeln. Diese 

Lnwis, vgL S 117, 130; WvoKorjF, vgl. S 136. - Bbokenzamp, vgl. S 223 - ®) Pr. 
Roy. Soo. A 98, 264 (1921). - *) Phil. Mag. (6) 49, 364, 900 (1926) - ») Phil Mag. (6) 
46, 317 (1923). - ®) Vgl, auch SoMannamm, Atombau und Spektr. 146. 
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Auffassung der Valenz bewahrt sieb gut bei Betraebtung stereocbemiscbei Pro- 
bleme und gibt den Gedanken Langmuibs einen genaueren pbysikabsoben Aus- 
druck, worauf bier aber niebt näber emgegangen werden kann. Wie sieb jedoeb 
die zweifellos bestehenden Übergange zwiseben Kovalenz- und Elektrovalenz- 
verbindungen erklären lassen sollen, wenn die Elovalenz ausscbließlicb auf Eecb- 
nung der magnetischen, die Elektro valenz aber auf Rechnung der elektrostatischen 
Kräfte entstehen soll, läßt sich nach S. H. C. Beiqgs^) bisher noch nicht übersehen. 

Besonders hat Prin cipal A. P Laubis *) eine Valenztheorie auf magnetischer 
Grundlage entwickelt. Er denkt sich die Elektronen um den Kern derart an- 
geordnet, daß dieselben daselbst in winzigen Kreisen rotieren, Kreisen, die viel 
kleiner sind als der Durchmesser des Atoms. Die Rotationsebene der Elektronen 
steht senkrecht auf der durch Kern und Elektronen gelegten Ebene. Die Lage jedes 
Elektrons (Magnetons) kann auch durch eine kurze Kraftlinie wiedergegeben wer- 
den, die jeweilen einen Nord- und einen Südpol besitzt. Metallische imd nicht- 
metalhsche Elemente unterscheiden sich nun dadurch, daß die Anordnung der 
Nord- und Südpole bei ihnen in verschiedener Richtung erfolgt ist. Es hat dies zur 
Polge, daß bei Vereinigung zweier gleichartiger Atome (Nichtmetallmolekül) die 
Elektronenumstellung im Sinne von Eig. 99, bei ungleichartigen aber (Verbindung 
von Metall mit Nichtmetall) im Sinne von Eig 100 erfolgt: 

"f ''f I I I 

> -o o- 

jU I I I 

Fig. 99. Magnotisolie Valenz zwischen zwei Niohtmetallatomen 

J|V , I 

^0-1 fO-" >-0=0- 

n\s I 1 

Fig. 100 Magneiasohe Valenz zwischen einom Metall- und einem Niohtmetallatom 

Es ist dann weiter wahrscheinlich, daß sich die Pole der aufeinanderfolgenden 
Magnetonenschalen eines Atoms m entgegengesetzter Richtung befinden, so daß 
z B. Natrium- und Chlorion (in Aufsicht, also nur mit den von einer Seite her sicht- 



Fig 101 a. Na-Ion nach Laveis Fig 101b. Cl-Ion nach Laubih 

*) Phil Mag. (ü) 47 , 702 (1924). - Trans. Eoy. Soo. Edinbourgh 48, Teill; Trans 
Faroday Soc 20, 1 (1024) 


326 Dreizehntea Kapitel. Valenzersolieinungen auf moht-elektroatatisoher Grundlage 

Naoli den Ausflilmmgen Laubtes leiten diese Vorstelltmgen für Verbindungen 
zwischen Nichtmetallen zu einer Magnetonenanordnung, die, gemäß der LAira- 
MTJiRschen Theorie, gemeinsame Magnetonenpaare zwischen zwei Atomen besitzt. 
In der salzartigen Verbindung aber verkoppeln sich die durch Magnetonen- 
übergang entstandenen äußeren Schalen der Nichtmetallatome mit den inneren 
Schalen der Metallatome, was einen Unterschied gegen die LANO-MuiEsche Auf- 
fassung darsteUt. 

Auch für Verbindungen höherer Ordnung versucht Pbinzipal A. P. 
Laubbe^) auf Grund seiner magnetischen Theorie der Verbindungsbildung magne- 
tische Modelle aufzustellen. Indem er wieder imter Magnetonen Elektronen ver- 
steht, die sich in kleinsten Eireisen bewegen und von deren Bahnen daher ein 
magnetisches Feld ausgeht, gibt eru. a. inPig. 102 ein Bild des trimerenWasser- 
molektils, (H20)g, das in der Aufaicht wie folgt aussieht: 



JFig. 102. Das (HgOlg-Molekiil mit Magnetonenkettung 

Die großen Eireise stellen die SauerstofEatome dar, deren jedes sechs Magne- 
tonen tragt, von denen in der Aufsicht drei sichtbar werden. Die kleinen Eireise 
sind die WasserstofEatome, von denen in der Aufsicht nur die Hälfte sichtbar ist. 
Die zwischen die Atome eingebetteten Striche stellen die Magnetonen dar, von 
denen hier ebenfalls nur ein Teil sichtbar wird. Pig. 103 bzw. 104 sind Bilder, wie sie 
sich aus der Magnetonenwirkung ergeben, wenn ein Ion, das drei bzw. vier Magne- 
tonen für die Wasserbindung verfügbar hat, drei bzw. vier Moleküle Wasser kettet. 
(Das Ion stellt jeweilen den inneren Eireis dar ) 

Wie diese Bilder zustande kommen, kann in Kürze nicht erklärt werden. Zwischen 
der BoHEsehen Auffassung des Atoms und der von Langmuib läßt sich auf Grund der 
Magnetonentheorie eine Beziehung aufsteUen Die Heranziehung der magnetischen 
Kräfte durch Laubie ist, wie A. W. Poeteb^) hervorhebl, zweiEellos begrüßenswert, 
da die alleiaige Wirksamkeit der elektrostatischen Kräfte un BoHRschen Modell 
Unklarheiten läßt Die Frage, ob es nicht notwendig ist, beide Energiearten zur 
Erklärung der Verbindungsbildung heranzuziehen und welche RoUe jeder einzel- 
nen derselben dabei zukommt, erfordert aber noch weitere Behandlung 

Trans Karaday Soo 20, 4 (1924) — ®) Trans. Faraday Soc 20, 11 (1924), 
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Auch die Erscheinungen, des Dia- und Paramagnetismus der Verbmdungen 
sprechen dafür, daß der Magnetismus bei den bindenden Eigenschaften der Atome 
eine EoUe spielt. Eswiiide zugunsten emer magnetischen Valenztheone sprechen^), 
wenn eine Substanz mit gerader Summe der Ordnungszahlen ihrer Atome dia- 
magnetisch, eine solche mit ungerader Summe aber paramagnetisch ist. 
Dieser Schluß läßt sich auch aus den unten wiedergegebenen Bemerkungen Sommbe- 
EBLDS ziehen. In der Tat sind die Verbindungen Cu^O, CuCl, CuBr, BigOg, PbO, 
PbOg, SnO und SnOg, welche eine ungerade Ordnungszahlsumme enthalten, dia- 
magnetisch, während CuO, CuClg, CuBra und ^iOgj deren Ordnungszahlsumme 
gerade ist, paramagnetisch sind. Die magnetische Theorie wäre also gerechtfertigt. 
Jedoch sind MnO (ungerade) und MngOg (gerade) beide paramagnetisch; ferner 
smd CoO, CogOg, AgO imd AggO der Eegel entgegengesetzt. 



Fk. 103. Magnetonenkettung zwiflohen Fig. 104 Magnetonenkettnng zwiBohen einem 

einem Ion und drei Wassermolekülen Ion und vier Wassermolekulen 


Die Tatsache, daß in den Verbindungen die Elektronen fast stets paarweise 
auftreten und daß Verbmdungen mit einer ungeraden Anzahl von Elektronen zu 
den großen Seltenheiten gehören, sollte nach Gilbebt N. Lewis®) mit magneti- 
schen Verhältnissen in Zusammenhang gebracht werden. Schon Sommeebbld hat 
den innigen Zusammenhang zwischen dem Magnetismus und dem paarweisen Aci- 
treten der Elektronen hervorgehoben. Bei ungerader Elektronenzahl ist stets em 
magnetisches Moment vorhanden, während ein solches bei gerader Elektronenzahl 
meist fehlt, wenn das Molekül mcht etwa eine Doppelbindung entMlt oder bei ge- 
wissen Elementen aus den langen Perioden. Berücksichtigt man diese Ausnahmen 
nicht, so hegt die Sache so, daß ein Elektron ein magnetisches Eeld verursacht, 
zwei aber nicht; drei geben wieder ein solches Eeld, vier aber nicht; fünf ver- 
ursachen wieder das Eeld, usw. Es scheint daher, daß zwei Elektronenbezuke 
deren jeder ein Magnetfeld darstellt, sich so miteinander veremigen, <^ß das 
unmagnetisch wird und man gelangt so direkt zu emer magnetochemischen 

1) E H Williams, Phya. Rev. (2) 28, 107 (1926). - *) Trans. Faraday Soo. 19, 463 
(1923). 
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Theorie; chemisclie Ungesattigtlieit gellt Hand m Hand mit magnetisciier Un- 
gesättigtheit, derart, daß jeder Einfluß, der die Ungesättigtheit (Eesidualaffinität) 
vermehrt, auch den paramagnetischen Charakter vermehrt Es soll damit nicht 
gesagt sein, daß die Vereinigung zweier Elektronenfelder nur auf magnetischer 
Basis erfolgt, die elektromagnetische Theorie wurde hiernut nicht im Einklang 
stehen. Aber auf den ParaUehsmus zwischen magnetischen und Valenzeigenschaften 
muß nachdrücklich hingewiesen werden. Die Neutralisation dieser Elementar- 
magneten ist nach Lewis am vollständigsten, wenn die Paare symmetrisch um das 
Atom gruppiert sind, indem sie die Ecken eines Tedraeders bilden 

§ 92. Weiteres über elektrodynamlsohe Einflüsse auf die Valenz. Berück- 
sichtigt man die Bewegung der elektrisch ausgezeichneten Punkte im Atom oder 
sogar diejenige mehrerer Atome gegeneinander, so fallen unbedingt die durch sie ent- 
stehenden elektrodynamischen Einflüsse in Betracht Daher erklärt J Boesbken^) 
die Polarität der Atome überhaupt durch eme entgegengesetzte Bewegung dersel- 
ben. Es entsteht so eine Art elektrischer Induktion, mdem die Atome gleichartiger 
Bewegung sich abstoßen, die andern sich anziehen-) 

Den Versuch einer elektrodynamischen Deutung der Nebenvalenz macht 
auch E. Hoohbdb»®). Zwei parallele, in gleicher Eichtung vom Strom durch- 
flossene Leiter, z. B Drähte, ziehen sich an. Sollte m Molekülen nut elektrischen 
Verschiebungen (Schwingungen) zu rechnen sein, welche einem Stromverlauf in 
bestimmter Eichtung entsprechen (was ja z. B. für das BoHUsche Wasserstofi- 
molekül annehmbar erscheint), so müssen auch zwei Moleküle eme dauernde An- 
ziehimg aufeinander ausüben, wenn die beiden Ströme zu jeder Zeit gleiche Eich- 
tung haben, wenn also die Periode der Schwingungen in beiden Komponenten die 
gleiche ist. Die Anziehung von Molekül zu Molekül wäre dann auf einEesonanz- 
problem zurückgeführt. Schon mäßige Änderung in der Natur der emen Kom- 
ponente könnte dabei die Eesonanz stören, also die Anziehung unmögbch machen ; 
immerhin ist es möglich, daß nicht volle Eesonanz erforderlich ist und daß auch 
etwas verschiedene periodische Schwingungen infolge emer gegenseitigen Ein- 
wirkung Veranlassung zur Anziehung geben, ebenso wie auch Gleichheit von Ober- 
schwingungen dabei eine EoUe spielen könnte. 

Es wird also die Hypothese vertreten, daß eme chemische Bindung auf eme 
zweite an sich schon eine Anz iehung ausübt, weim die Bindungen parallel stehen 
imd eine gewisse Eesonanz mitspricht. Es ist in diesem Smne das Ammonium- 
ohlorid als H H 

HjN CI 

Akad. Amsterdam Verd. 1812, 1066, Beo. Trav. ohim. 31, 76 (1012) 

2) Die beim fünfwertigen Phosphor oder Stiokstoff auftretenden chemischen Erschemimgeu 
erklärt Boesukbui durch die Unmoghchkeit, daß aioh fünf Atome gleichartig um em sechstes 
herumlagern können. Emes muß gegenüber den, andern eme andersartige Stellung einneh- 
men und wird z. B beim Stickstoff leicht in lonenform abspaltbar sein Wir haben hier also 
bereits eine Valenztheone auf Grund der Voraussetzung der direkten Berührung der sich 
verbindenden Atome 

8) Z phys. Oh. 04, 129 (1920). 
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ZU formulieren, und einfache Hydrate sowie Doppelsalze wie folgt : 

H-OH H-OH HO-HH-OH Au-CN CI- Ou -CI 

Cl-Ba-Cl K-CN Cl-KK-Cl 

H - OH 

Die Asymmetrie eines Moleküls wie NR^J konnte dadurch zustande kommen, daß im Sititia 
der beiden Formen 


R,, 

/r, f 

I J 

N 

^2 ^3 

1 1 

1 3 

N 

Rj R^ 

NRiRgR 3 als in einer Ebene hegend gedacht wird, dagegen JR^ in einer anderen, und daß 
Rj und Rj ihre Plätze tauschen. Allerdmgs sollten dann mehr Isomere, als bis jetzt beobachtet, 
auf treten. — Interessant ist die Auffassung der Reihe 

C\ NHt 

I I 

H^N CL 

1 1 1 

/Co" 

NHz 

1 1 

J/y.. 

1. [Co(NH3)3Cla] 

1 



III. [Co(NH3)BCl]Cla IV. [C!o(NH3)e]Ca3 


Darin liegen die Atome der CoClg-Moleküle in emor Ebene, diejenigen dreier H-NHj- 
Molokulü in emer anderen, oberhalb der ersten befindlichen, und diejenigen der resthehen H-NHj 
Moleküle in einer dritten, unterhalb der ersten befindhehen Dissoziationsfahigkeit emes Cl- 
Atoms tritt nicht durch Austritt m eine entferntere Zone em, sondern dadurch, daß es m beiden 
Mbonon von den NH^-Resten umgeben wird Es sei bemerkt, daß sich auch für die Spiegel- 
bildisomorio der WnRNBBschen Komplexe ausreichende Deutung finden laßt, aber dennoch 
Hohoint die Hypothese mit dom experimentellen Material nicht stets in Einklang zu stehen^), 
da BIO öfters mehr Isomere erfordert als bekannt, und da ja auch die Analyse der Kristalle duroh 
Rontgonstrahlon dafur spricht, daß sich Halogenatome wirkhoh m emer vom Kem entfernteren 
Sphäre hofindon als die Noutralteilo. Immerhin mag Hoohbdbbs Hypothese für Losungen 
b(u der Solvatbildung violloioht ihre Bedeutung haben. 

§ 08. AbHloüondo Valenz. Haben wir bisher die Valenz stets mit dem Begriff 
der Atom Verkettung verbunden, so muß zum Schluß noch erwähnt werden, daß 

Nkuhshh, Z phys Ch 06, 438 (1920). 
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vielleiolit auch die abstoßenden Kräfte, die zwischen Einzelpartikeln im Gas- 
zustande herrschen, valenzartiger Natur sind. W. Nbhnst^) hat darauf hingewiesen, 
daß bei den ,, entarteten Gasen“, d. h. bei denjenigen, die infolge starker Tempera- 
turemiedrigung einen Zustand erlangt haben, in welchem der bei konstantem 
Volumen gemessene Druck von der Temperatur unabhängig wird, eine Berech- 
nungsmöglichkeit der Abstoßung gegeben ist. Hierzu muß man aber die Annahme 
machen, daß die Abstoßung auf benachbarte Moleküle beschränkt ist, ähnlich 
wie man es für die Anziehung durch chemische Kräfte seit langem gewohnt ist. 
Die Abstoßung ist immer in der Verbindungslime zweier benachbarter Moleküle 
wirksam, so daß bei der bekannten Annahme der Lagerung der Eiuzelpartikeln in 
Würfelecken, die hier auch für komprimierte Gase gemacht wird, von jedem Molekül 
sechs Kraffcstrahlen ausgehen, die die Funktion abstoßender Valenzen haben 
Diese valenzartigen Abstoßungskräfte sind der dritten Potenz der Entfernung und 
der Masse der betreffenden Molekülgattung umgekehrt proportional. 

Später hat W. Nhbnst^) die Memung ausgesprochen, daß bei der Valenz- 
betätigung die elektrostatischen Kräfte zwar von größter Wichtigkeit, jedoch nicht 
das allein Maßgebende sein können. Es treten vielmehr bestimmend die ,, Null- 
punktsenergie“, sowie Quantenbeziehungen hinzu, unter deren Wirkung An- 
ziehungen wie Abstoßungen stattfinden können. Daß nämlich auch beim absoluten 
Nullpunkt dem Atom noch Energie innewohnt, folgt daraus, daß nach Bohe auch 
bei ihm die Elektronen mit ungeheurer Geschwindigkeit um den Kern kreisen. Unter 
Berücksichtigung dieser Nullpimktsenergie für die Valenzverhältmsse kann man 
ein Modell für das Wasserstoff molekül aufstellen®), wie es durch die folgende Figur 



Pig. 106 Modoll des WaBserstoflmolekulB nach Pauu 

wiedergegeben wird, in der das Elektron den ausgezogenen Teil der Oberfläche 
eines Eotationsellipsoids umlauft, in dessen Brennpunkt die positiven Kerne 
stehen. In diesem Modell ist der Zusammenhalt zwischen den beiden Wasserstoff- 
atomen nicht durch konstant wirkende, elektrostatische Kräfte gegeben, sondern 
er beruht sozusagen auf zeitweiligen elektrostatischen Stoßen, die die Kerne in- 
folge der Nullpunktsbewegung des Elektrons erhalten. Es gibt Augenblicke, 
in denen das System ganz instabil ist, nämlich diejenigen, m denen sich die Elek- 
tronen in der Nähe der Punlrte a befinden. Zu diesen Zeiten müssen sich die beiden 

Sitzungsber. Berl. Akad. 1910,118. — ®) Z. ang. Ch 30,453(1923) - ®) W. Pauli jr, 
Ann. PhyB. 68, 177 (1922). 
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Keme duicL. lire elektrostatiaclie Abstoßung voneinander entfernen. Die Ge- 
schwindigkeit der Elektronen ist aber hier besonders groß und sie eilen schnell zu 
den ausgezogenen Teilen der Bahn, wo sich unter ihrer Wirkung die Kerne einander 
wieder nähern. Es besitzen also auch die Kerne eine gewisse hTtillpunktsenergie, 
indem sie um Grleichgewichtslagen Schwingungen, wenn auch nur von sehr kleiner 
Amplitude, ausführen. Die Kerne besitzen also keine stets gleichartige Valenz 
gegenemander, sondern werden bald einander genähert, bald entfernt Das Elek- 
tron spielt die EoUe eines Schäferhundes, der eine ausemanderptrebende Herde 
durch schnelles Umkreisen zusammentreibt. Anziehungs- und Abstoßungskräfte 
sind zwar vorhanden, aber für die chemische Valenz allem nicht maßgebend. Der 
Zusammenhalt der Atome findet gleichsam durch elektrostatische Hammerschläge 
statt, welche die leichten und daher ihren Platz sehr schnell wechselnden Elektronen 
auf die Keme ausüben. 

Diese Auffassung steht auch in guter Übereinstimmung mit der Auffassung der 
Valenz als gerichteter Kraft. Dadurch, daß die HuUpunktsenergie das Elektron 
zu sehr absonderlichen Bahnen zwingt, entsteht als Eesultante die gerichtete Kraft, 
die genau so wirkt, wie man sich die verbindungsbildende Kraft von jeher vor- 
gestellt hat. In der obigen Figur liegen die Verhältnisse nahezu so, als ob zwischen 
den beiden WasserstofEkernen eme kontinuierliche Richtkraft bestände, die sie in 
einem bestimmten Abstand voneinander hält 

§ 94 Realität der Valenz. Der Valenzbegriff steht auf den Schultern der 
Atomhypothese. Diese wieder ist m engstem Zusammenhang mit dem Gesetz 
der konstanten und multiplen Proportionen. P Wald^) hat nun gezeigt, daß die 
stöchiometrischen Gesetze auch ohne die Atomhypothese verständhch sind und 
dem ValenzbegnfE wird natürlich die Grundlage entzogen, wenn die Existenz 
der Atome nicht anerkannt wird. Aber wir haben zur Zeit weniger als je Veran- 
lassung, an der Richtigkeit der Atomhypothese zu zweifeln, dürfen wir die Existenz 
der Atome doch kaum mehr als hypothetisch bezeichnen. Die logisch wohl ein- 
wandfreien Ausführungen Walds verlieren dadurch ihre Bedeutung 


Vierzehntes Kapitel 

Physikalische Eigenschaften und Valenz 

Die Beziehungen der Valenz zu den physikalischen Eigenschaften der 
Körper in emigermaßen erschöpfendem Umfange darzulegen, ist unmöglich und 
nicht beabsichtigt. Der Einfluß der Valenz auf die Eigenschaften der Körpei' ‘^t 
derart groß und umfassend, daß ihre Gesamtdarstellung diejenige eines großen 
Teiles der Chemie, von emem besonderen Standpunkt aus gesehen, wäre. Bedenkt 
man z. B , wie das periodische System der Elemente von derenValenzeigen- 
schaften beherrscht wird und wie es andererseits den Gang der physikalischen 

1) Z phys. Ch. 19, 607 (1896); 22, 253 (1897), 23, 78 (1897), 26, 316, 633 (1897), Ch Ztg 
30, 963, 978 (1906). Diskussion hierüber. Kuhn, Ch Ztg. 81, 688, 769 (1907); 32, 56, 767 (1908); 
Wald, Ch. Ztg 32, 299, 1249 (1008); Z phys. Ch 63, 307 (1908). 
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Eigenscliaften widerspiegelt, so sieht man, welchen Kaum man allein den perio- 
disch-physikalischen Eigenschaften überlassen müßte, wenn man eine Aus- 
dehnung der Valenzlehre nach dieser ßichtimg hin vornehmen wollte. 

Zweck der folgenden Seiten ist vielmehr eine Art Ergänzung des Vorhergehen- 
den durch physikalische Paradigmata. Die meisten derselben smd experimentelle 
Belege für Theorien, die im Vorigen entwickelt wurden Einige andere geben eine 
Auswahl besonders bemerkenswerter Beziehimgen zwischen Valenz und physika- 
lischen Eigenschaften, die nicht ganz übergangen werden sollten Daß dabei eine 
gewisse Willkür herrscht, ist unbestreitbar, doch wurde die Auswahl so getroffen, 
daß eme Anregung für theoretisches Poigern aus den gewählten Dmgen leicht er- 
folgen durfte. 

§ 95. Optische Eigenschaften und Valenz. Valenz und Farbe. DieK-Bröntgen- 
absorptionsspektra können in gewissen PäUen benutzt werden, um die Valenz- 
stufe eines Elementes m einer Verbmdung festzustellen ^). Diese Spektra enthalten 
Absorptionskanten, die um so harter sind, d. h. um so kurzwelligerer Strahlung 
angeboren, je stärker die betreffenden Nichtmetalle, die sie ausstrahlen, von ihren 
Verbirdungskomponenten deformiert werden. Nach Überlegungen verschiedener 
Forscher, z B von Pajans und Joos, wachst nun die Deformation besonders stark 
bei steigender Valenz des Nichtmetalls, so daß sich sprunghafte Änderungen in den 
Kantenlagen ergeben, wenn das Element von emem Valenzzustand in den anderen 
ubergeht Da die Valenz nicht einzig die Deformation beeinflußt, so kann man 
nicht sagen, daß Elemente m Verbindungen gleichbleibender Valenz stets dieselbe, 
oder fast dieselbe Kante zeigen . Auch hier kann sich je nach Art der Bindung (homöo- 
cder heteropolar) die Kantenlage ziemlich weitgehend ändern. Aber umgekehrt 
wird sich die Kantenlage ändern müssen, wenn unter sonst ähnlichen Verhält- 
nissen die Wertigkeit des Nichtmetalls sich ändert, z B. für Schwefel zwischen 
Sulfiden und Sulfaten. 

Durch Studium dieser Kanten konnte 0 Stelling z. B ermitteln, daß der 
Phosphor in den Phosphiten fünfwertig, der Schwefel in den neutralen Sulfiten 
sechswertig ist, dagegen in den Pyrosuifiten vierwertig. 

In einigen PaUen rücken die hier besprochenen, die Wellenlänge des absorbierten 
Lichtes bestimmenden Paktoren die Erscheinungen in das Gebiet der sichtbaren 
Strahlen Das ist der FaU bei den Elementen der seltenen Erden und beim Uran®). 
Hier smd es wahrschemlich die inneren, defekten Elektronenschalen des Atoms, die 
das Auftreten fast limenartiger Banden im Absorptionsspektrum hervorrufen. 
Je näher nun die Elektronenschalen des Atoms emander stehen, um so kürzer 
werden die Elektronensprünge innerhalb desselben, um so kürzer also auch die 
absorbierten Wellenlängen Gibt das Element in emem Palle mehr Elektronen ab als 
in emem andern, d h steigt seine Wertigkeit, so werden die übrigen von der gleich- 
bleibenden Kernladung stärker angezogen, die Schalenentfemungen werden Imrzer, 
das Spektrum also kurzwelliger. In der Tat liegen beim vierwertigen Uran die Ab- 
sorptionsbanden mehr nach dem roten Spektralende hin, als beim sechs wertigen. 


Lutdh, Disaert Lund 1923; Otto Stjillutq, Dissert Lund 1927, Z phys Ch. 117, 
176, 194 (1926) - *) F. Ephraim, Ber 61, 66ff (1928) 
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Auch die kovalente Bindung macht sich, gegenuhsr der elektrovalenten, 
in einer Biotverschiebung des Absorptionsspektrums bei seltenen Erden bemerkbar. 
In der elektrovalenten Bindung hat ]a das Metallatom iJlektronen abgegeben, 
in der kovalenten jedoch nicht. Daher ist die Anziehung der Elektronen bei elektro- 
valenter Bindung größer als bei kovalenter. 

Auch bei Elementen, deren Färbung nicht auf Schwingungen der Innenelek- 
tronen, sondern auf solche der Valenzelektronen zurückzufiihren ist, Tnn.<».heu sich 
vielleicht diese Verhältnisse bemerkbar. K. Fa jaus hat bekanntlich m mteressanter 
Weise versucht, die Farbänderungen mit der Deformation der Atome in Zu- 
sammenhang zu bringen, und daß die Deformation bei Valenzwechsel eine besonders 
große Bolle spielt, ist ja ohne weiteres klar. Auf diese sehr interessanten Dinge 
hier näher einzugehen, wurde leider zu weit führen. Ältere Untersuchungen, welche 
den Farbwechsel und den Wer bigkeits Wechsel als Parallelerscheinungen betrachten, 
vgl. M. Schutze^). Hier wurde besonderer Wert darauf gelegt, daß Verbindungen 
ähnlichen chemischen Baues auch ähnliche Farben besitzen. Wenn sich auch ge- 
wisse Hegeln bezüglich der Farbänderung mit der Wertigkeit ergeben, so sind diese 
doch recht unzuverlässig. 

Den Qang der Farbänderung bei Wechsel der Valenz suchten auch W. Jaesokke 
und J. Meyee^) zu ergründen, indem sie die Absorptionsspektra von Lösungen 
verschieden hoch oxydierter Manganverbindungen miteinander verglichen. 
Sie fanden eine nicht unbeträchtbche Ähnlichkeit der Spektra bei allen Oxydations- 
stufen; unabhängig von der Valenz treten überall drei Banden auf, von denen die 
stärkste, allen gemeinschaftliche, im Bot liegt. Lage und Ausdehnimg der mittleren 
Bande wechselt mit der Valenz in mäßigen Grenzen, imd zwar scheint diese Bande 
mit Zunahme der Wertigkeit gegen das rote Ende hm vorzurücken, was mit der 
oben gegebenen Farbtheone in Einklang stünde. Das violette Ende des Spektrums 
ist gegen den Wechsel der Valenz am empjSndlichsten. Ob und wieweit sich diese 
Erfahrungen auch auf andere als Mangansalze übertragen lassen, ist noch nicht 
ersichtlich. 

Das Auftreten von Farbe bei den Ionen eines Elementes ist mehrfach als davon 
abhängig angesehen worden, daß dieses Element überhaupt in verschiedenen Wertig- 
keitsstufen auftreten könne. Metalle, deren Ionen nur eine Wertigkeit besitzen, 
ergeben Salze, deren Lösung für Licht von Wellenlänge A>2360 m 10 mm dicker 
Schicht völlig durchlässig ist. Besitzt das Metall aber verschiedene Wertigkeits- 
stufen, so absorbiert die Lösung®). 

Dies steht in Einklang mit der Ansicht von B. Ladbnbubg^), der darauf auf- 
merksam macht, daß Farbigkeit bei anorganischen Verbindungen stets dort auf- 
tritt, wo nach seiner Theorie (vgl. S. 212) die Bildung emer sogenannten Zwischen- 
schale von Valenzelektronen anzunehmen ist und er halt das Überspringen der 
Valenzelektronen von der Zwischen- auf die Außenschale bzw. umgekehrt für 
die Ursache der Farbigkeit Ähnlich zeigt auch B. Nokrish®), daß bei den Elemen- 

1) Z phys Ch 0, 132 (1892) - Z phys Ch 83, 281 (1913). - ®) C. REdNAlJ) 

Orymblb, J ohom. Soc 101, 260 (1912) — *) Naturw 8, 5 (1920): Z. Elektrooh 26, 269 
(1920) - ®) Chem N. 124, 16 (1922) 
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ten mit farbigen lonenj die bekanntlich aufeinanderfolgende Atomnunmiem haben, 
z. B. bei Zugrundelegung einer Außenschale von stets drei Valenzelektronen eine 
innere Hilfsschale angenommen werden kann, die sich aUmahlich auf acht Elek- 
tronen komplettiert: 


Gesamte Außenelektronen .... 4 5 6 7 8 9 10 

Elektronen aui der Hilfsschale .1 2 3 4 5 6 7 


Ist die Hilfsschale komplett, so werden nunmehr die Verbindungen farblos. 

Ähnliche Beziehungen zwischen Valenz und Earbe der Verbindungen findet 
Eussel V BiohovskyI) auf Grund von "Überlegungen, die ebenfalls von der Elek- 
tronentheorie der Valenz ausgehen Er nimmt an, daß die Farbe durch Schwingun- 
gen der Valenzelektronen hervorgerufen wird, und daß diese Schwingungen um 
so intensiver sind, je instabiler das Glebaude der Valenzelektronen ist, am wenig- 
sten intensiv also, wenn die bekannte Achterschale dieser Elektronen vorliegt, 
mtensiver, wenn nur eine Schale von 6, 4 oder 2 Elektronen vorhanden ist, und am 
intensivsten, wenn eme ungerade Elektronenzahl besteht Diese Hypothese steht 
mit den Tatsachen m gutem Einklang. Die Elemente bilden nämlich in denjenigen 
Ozydationsstufen farblose Verbindungen, in welchen sie eine Valenz entsprechend 
ihrer Gruppennummer aufweisen. So sind die Cupro Verbindungen farblos, die 
Cuprisalze gefärbt. Lehrreich ist ferner die Farblosigkeit der Verbindungen des 
vierwertigen Titans, sechswertigen Molybdäns und "Wolframs usw. Einzige Aus- 
nahme bildet das sechswertige Chrom, für Mangan wird Stellung in der achten 
Gruppe angenommen. Farblos sind auch oft noch die Verbmdungen, in denen die 
Wertigkeit des Elementes durch Fehlen von zwei Elektronen bedmgt wird, niemals 
farblos aber diejenigen, bei denen eme ungerade Zahl von Elektronen ausgetreten 
ist. So sind die Verbmdungen des fünf- und dreiwertigen Antimons farblos, die des 
vierwertigen schwarzbraun. Die Farbe rückt mit zunehmender Instabüitat des 
Elektronengebäudes immer mehr zum langwelligen Teil des Spektrums hin, wie 
V. Biohovskt durch eine ausfiihrhche Tabelle belegt, und dies steht ja mit der 
oben entwickelten Kontraktionshypothese m Einklang. — Sind in Verbindungen 
zweier Elemente beide Komponenten von großer Elektronenstabihtät, so ist die 

Substanz gleichfalls farblos (Na:Cl:); ist eine Komponente sehr stabil, die andere 
labü, so hat die Verbmdung die Farbe der labilen Komponente (: CI: Cu: CI:); sind 
schließlich beide Elektronengebäude labil, so ist die Farbe nicht additiv, sondern 
eine Folge der gegenseitigen Beeinfiussung der Atome. Die Oigrde und Sulfide aller 
derjenigen Elemente, mit sehr wenigen Ausnahmen, sind farblos, deren Valenz 
mcht zu wechseln vermag. Bezüglich der Belege für obige Satze muß auf die Ori- 
ginalabhandlung verwiesen werden; obwohl eich sicherlich mehr Ausnahmen werden 
feststeUen lassen, als darm angegeben, sind doch die Fälle, m denen die Eegehi 
zutxeffen, zahlreich. Eme Fortführung dieser Theorie vgl J Langmuir®). 

"Untersuchungen über die Dispersion des Lichtes führten P. Drude zu den 
wichtigen Folgerungen, die eine Grundlage der Elektronentheorie der Valenz ge- 
worden sind (vgl. S 84). Eine Beziehung zwischen der Dispersion und der Zahl 


1) J. Am Soc. 40, 500 (1918) 


) J. Am Soo. 41, 878 (1019). 
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der V alenzen im Molekül fand er nämlich.^) unter der Voraussetzung, daß in den 
Verbindungen die Summe der Valenzeli [v) gleich der Zahl derjenigen Elektronen 
(p) ist, welche die ultravioletten Schwingungen hervorrufen. Auf die theoretische 
Bedeutung dieser Annahme ist bereits S. 84 hingewiesen worden. Bezeichnet man 
mit e die Ladung und mit m die (scheinbare) Masse der Elektronen, so ist der 
aus der Dispersion und der aus den Eigenschaften der Kathodenstrahlen ermittelte 

Ausdruck — sehr ähnlich, ersterer beträgt nämlich 1,86 * 10’, aus der Dispersion 
m 

erhält man den Wert 1,55 bis 1,76 • 10’. Es erweist sich nun für Methan- 
derivate der Ausdruck 'p x ejm.v als annähernd konstant (1,1 bis 1,2 • 10’). 



p X e/m'v 


p X e/m.v 


pXe/m V 

CH 3 . 0 H 

.1,26 10 ’ 

OH 3 COOH . . 

1 , 12 . 10 ’ 

CaHs.COOCaH, . 

1,17.10’ 

CaHg.OH . . . 

1,18 

CaHs.COOH 

1,14 

CHa.COOC^Ha . 

. 1,14 

C 3 H 7 .OH ... 

. 1,22 

C 3 H 7 . COOH, norm 

1.11 

C,H„.C 00 C 4 Hft 

. 1,13 

C 3 H 7 OH, i’o .... 

1,22 

C 4 H 9 .COOH, iflO , 

.1,07 

CHa CO.CH 3 . 

. . 1,06 

C 4 H 0 .OH. ... 

1,26 

H.COOOaHg .. , 

.1,14 

CH 3 .CO.CaH 3 . 

. 1,11 

C«H,i OH, iflol 

.1,14 

CHa COOCHa . . 

.1,17 

(CaH 6 )a.O .. . . 

. 1,16 

CgHii .OH, iflo n. 

.1,19 

CHa.COOCjHB . 

1,16 

Acetal 

1,13 

03Hb(0H)3 

1,23 

CHa.COOCaH, . 

.1,16 

CH 3 .CHO . . 

..1,08 

H.COOH 

1,07 






Bei Benzolderivaten ist dagegen der Wert für pxvjm.v erheblich kleiner, 
was Drude darauf zurtckführt, daß in ihnen die Beweglichkeit einiger Elektronen 
stärker zurückgeht als diejenige anderer, indem sie eine kürzere Eigenperiode er- 
halten; die Beweghchkeit der Elektronen erholt eine stärkere relative Verschieden- 
heit: 


p X f/n» V 

OflHe 0,60 10 ’ 

CeHjCHg.... 0,62 

CeH 4 (CH 3 )a. ...0,63 


p X «/ m:v 

CoH 3 .(OH 3)3 0,67.10’ 

CjHj OH. ... 0,68 
C 3 H 3 NH 3 0,48 


p X ejm V 

CjoHg 0,47.10’ 

CeHBCl . . . .0,72 

CeHsJ 0,73 


Dagegen ist bei den Halogenderivaten der Ausdruck p x e/m v erhebhch 
großer als bei den halogenfreien Verbindungen: 


pX e/m V 

CHBra . . . 2,72.10’ 

CHCI 3 2,98 

CCI 4 3,64 


p X e/m:v 

CCI 3 CO.H .. 2,02 10’ 

CH 2 J 2 . . 2,01 

C 3 H 7 J, norm . 1,09 


p Xe/m V 

CjH^Br, norm. 1,24 . 10’ 

CgHjCl, norm 1,36 

OgHBra 1,97 


Eine Berechmmg der Zahl der freien Elektronen aus der Dispersion, also nach 
Drude auch der Zahl der Valenzen, ist demnach nur bei emfachen organischen 
Verbindungen ohne weiteres moghch. Bei anorganischen Verbindungen versagt 
die Konstanz des Ausdruckes p x ejm.v vollkommen. 

Hier hat jedoch L. Natanson^) eme Beziehung gefunden, welche die Drude- 
schen Ergebnisse ergänzt. Es ergibt sich aus hier nicht wiederzugebenden Annah- 


1) Ann Phys (4) 14, 677 (1904) - ^) Z phys. Ch. 01, 321 (1908) 
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men füi die Dispersion eines homogenen Körpers die Gleichung 

in weloher X die Wellenlängen, v die Brechungsindizes und D und A zwei Konstan- 
ten bedeuten. Nimmt man mm die Zahl der ,, Dispersionselektronen“, d. h. jener 
Elektronen, welche m einem gegebenen Spektralgebiet hauptaächhch das Bre- 
ohungsvermögen des Mediums beeinflussen, in einem Molekül gleich a, so soll a • A 
für alle Substanzen den gleichen Wert haben. Auch für Natanson ergibt sich die 
Zahl der Diapersionselektronen gleich derjenigen der Valenzelektronen v, also der 
jjBmdungen“, und so muß auch v • A für alle Substanzen identisch werden. Dies 
trifft leidhch gut zu: 

Hg Og Luft CO COg NHg CSg SOg 

V‘A: 16,89 15,25 16,55 14,76 17,00 17,82 17,76 16,80 • lO-’ qom. 

Im Mittel ergibt sich v A zu 16,3 • Kr“^. Man kann also unter Benutzung der 
Dispersion Riickschlüsse auf die Zahl der Valenzen machen. Bei Ng, NgO und 
CgNg versagt übrigens die Regel, die durch Natansons Daten allem noch nicht 
ausreichend begründet erscheint. 

I\ii die Dispersion an Metallen hat W. Mbibb^) festgestellt, daß sich bei Berücksichtigung 
nur der freien Elektronen keine Beziehung zur Valenz ergibt, daß jedoch bei Hinz uzählung der 
gebundenen Elektronen Zahlen erhalten werden, die den Valenzzahlen nicht unähnhch sind. 
Die Zahl der so feststellbaren Elektronen liegt meistens zwischen dem höchsten und dem nied- 
rigsten bekannten Valenzwert des Metalls. Sehr gut ist aber die Überemstimmung mcht. 

Über Refraktion und Valenz vgl. Volumen und Valenz, S. 34:3f. 

Auch zwischen Valenz imd Ladungsemission bei Lichtwirkung hat sich 
eine Beziehung ergeben. Unter dem Einfluß ultravioletten Lichtes geben ne- 
gativ geladene Körper negative Ladungen ab. G.-A. Dimä“) konnte zeigen, daß, 
wenn man in dieser Hmsicht analoge Verbindungen gleichen Metalls, jedoch in 
verschiedenen Wertigkeitsstufen vergleicht, diejenige Verbindung das größere 
photoelektrische Vermögen besitzt, die die kleinere Valenz hat. Es emittieren z. B 
bei gleicher Behandlung mit ultraviolettem Licht 

MnO MugOj MugOg MnOg 

400 240 176 37 (willkürliche) Einheiten 

negativer Ladung. Eme Erkfärung dieser Tatsache gibt Dima dadurch, daß er bei 
Gegenwart größerer positiver Ladung eine erschwerte Abgabe von „Korpuskeln“ 
(Elektronen) annimmt. Man kann auch sagen, daß in den höheren Valenzstufen 
die Metallatome überhaupt weniger Elektronen zur freien Verfügung haben, da 
sie dem Anion mehr derselben abgegeben haben. 

§ 96. Elektrische Eigenschalten und Valenz. Deutbche Beziehungen zeigen sich 
zwischen Saurestärke, Leitfähigkeit und Valenz, von denen sich Zahlen- 
werte für die erstgenannten auf theoretischem, für die letztgenannten bis jetzt 
überwiegend auf empirischem Wege herleiten lassen. Daß die einbasischen Sauren 
imd die einsaurigen Basen die stärksten Elektrolyte darstellen, ist bekannt, ebenso, 
daß die hochwertigen Säuren und Basen nur schwaches Dissoziationsvermogen be- 
sitzen. Die Ursache dieser Erscheinungen kann m mancherlei Zusammenhänge dar- 

1) Ann. Phys. (4) 81, 1017 (1910). - *) C r 166, 1366 (1913), 167, 690 (1913) 
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gelegt werden. Indem er die elektriaolien Ersoliemiiagen in den Vordergnmd schiebt, 
berechnet W. KosselI) erfolgreich den Einfluß der Wertigkeit auf die Säure - 
bzw. Basisstarke von Etydroxylverbindungen auf Grund der gleichen Über- 
legungen über die Wirkung der elektrostatischen Anziehung der Bestandteile, 
wie sie S. 308 für die Berechnxmg der Koordinationszahl angegeben wurden, 
wie folgt: Es beträgt die Abtrennungsarbeit für OH'- bzw. H* -Ionen unter der 
Annahme punktförmigen Wasser stoflions und kugelförmiger anderer Ionen vom 
Radius 1, unter Berücksichtigung der nach dem Austritt erfolgenden Umordnung 
der Atome: 



I 1 

n 1 

m. 1 

IV 

V 

VE 

vu 


R(OH) 

B(0Br)j 1 

bcoe)3 [ 

B<0H)^ 

B0(0H)3 

ROj^Ou), 

B0a(0H) 

Abtrennung von OH' . . 

0,67 

0,87 

1,07 

1,16 

1,66 

1,91 

2,26 

Abtrennung von H' ... 

1,67 

1,66 

1,63 

1,62 

1,39 

1,26 

1,13 


Die Abtrennungsarbeit von OH' fällt, die vonH* steigt also mit steigender 
Ladung des die OH-Gruppe tragenden Elementes, wie stets beobachtet. Würde 
man übrigens die Größe des H‘-Ions nicht punktförmig, sondern gleich der der 
anderen Atome annehmen, so müßte bereits im 


KOH 

eee 


«ine gleiche Menge von H*- wie OH'-Ionen auftreten. KOH würde neutral und das 
Hydroxyd eines zweiwertigen Metalls schon Säure sein. Ganz zutreffend sind die 
Berechnungen natürlich nicht, da die Atomvolumina nicht gleich smd und kleines 
Atomvolumen des positiven Elementes eine besonders starke Anziehung des ne- 
gativen 0 bedingt. Ein kritischer Wert ist derjemge, bei dem die Trennung des 
Wassere in H* und OH' erfolgt; er Hegt bei 1,50. Verbmdungen mit größerer Ten- 
denz zur H* -Abspaltung sind Säuren, solche mit germgerer sind Basen. 

Für den Zusammenhang zwischen elektrischer Leitfähigkeit und Valenz 
hat sich folgende empirische Regel ergeben : Die elektrische Leitfähigkeit von Salzen 
in verdünnter Lösung ändert sich bekanntüch mit zunehmender Verdünnung nicht 
für alle Salze gleichartig. DieseÄnderung ist vielmehr, wie Ostwald sowie Walden^) 
fanden, von der Wertigkeit der Salzionen im Grenzfalle gemäß der Formel 

n 


abhängig, in der Wj die Wertigkeit des Anions, % des Kations, Cv eine empirisch 
ermittelte Konstante, fi die äquivalente Leitfähigkeit und v die Verdünnung be- 
deutet. Für stark dissoziierte Stoffe wird die Gleichung bei einer gegebenen Ver- 
dünnung V in der Nahe des Grenzwertes zu 

Kennt man die Leitfähigkeit bei einer bekannten Verdünnung, so berechnet 
sich bei 25® nach Bredig diejenige bei unendlicher Verdünnimg unter Beiiick- 


Aim Phys. (4) 40, 346 (1916) - 2) Latoratur vgl. bei Bsbuio, Z phys. Chem. 18, 
197 (1894) 


23 Ephraim, Valcazloliro 
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siclitigimg des Produktes der Wertigkeit der Einzeliouen durch Addition der in der 
folgenden Tabelle gegebenen Zahlen zu der gemessenen. Die in Klammem befind- 
lichen Zahlen sind unsicher: 


Wertigkeit 



Bntfernang vom Grenwerto 


n, • n. 

d,. 

d,4 

ditB 


‘^sta 

1 

14 

11 

8 

6 

4 

2 

(26) 

21 

16 

12 

8 

3 

(37) 

30 

23 

17 

12 

4 

(62) 

42 

31 

23 

16 

6 

(02) 

63 

39 

29 

21 

6 

(71) 

(60) 

48 

:16 

26 


Dielektrizitäts-Konstante und V alenz. Einen Zusammenhang zwischen 
der Dielektrizitäts-Konstante und der Valenz glaubt, wenigstens für Gase, 
R. LanqI) gefunden zu haben. Bezeichnet man die Dieloktrizitätskoiiatante raitK, 
so bildetK~l die sog. Elektrisierungszahl. Es gilt nun der Satz, daß der Quo- 
tient aus Elektrisierungszahl und Summe der im Molekül enthaltenen 

K— 1 

Valenzen ( 5 ) nahezu konstant ist: — — ]0ß= 123. Lang gibt folgende Tabelle : 



(.ff-D- 10' 

— - • 10* 

S 


(A -1) . 10* 

3 

Ha 

276 

138 

2 (CN) 

1668 

119 


644 

130 

2. PH3 

1678 


Na 

600 

100 

2 . OOCIb 

2318 

146 

00 

680 

113 

4. HCl 

898 

112 

COa 

898 

112 

2. SOjj 

1330 

111 

NO 

606 

121 

6. Clg 

1644 

129 

NgO 

1006 

120 

3. HgS 

1288 

107 

CH4 

886 

111 

2. (CaHJaü . ... 

7440 

133 



1366 

113 

10. CaHs.Cl .... 

16620 

111 

HON 

902 

113 

10. CaHo.Br ... 

16460 

116 


Die Ahwoiohung heim Stdekstoflf vom Mittelwort orklkrt Lano darauH, daß zur UcHtirnimiiig 
der EiolektrizitätskonBtaiito atmoBphänsehor StiokotofT benutzt wurde, der Argon entliiell 
Diejenige beim Wasserstoff soll daher rühren, daß äicsos Gas eich bei der Htetii benutzten l’em- 
peratur von 10" nicht m uberomsümmendom Zustand mit den anderen Gasen befiiulet. Die ni 
der rechten Hälfte der Tabelle zusammengostellton Gose glaubt er in Molekulargrupp(m zuHaiii- 
mongefaßt, deren Größe durch die Vorgesetzte Zahl ongodontot wird Wie er zu dieser Annahme 
kommt, ist aus seiner Abhandlung nicht ersichtlich, sic ist aber für die Berechnung gleichgültig, 
da sich ]a auch die Zahl der Valenzen ontaprochend vermehrt Im ganzen wirken die von ihm 
angeführten Zahlen nicht sehr überzeugend. 

Magnetische Eigenschaften und. Valenz. Dianiagnotisinu.s zeigiui 
nach R^. Ladenburg^) die Verbindungen derjenigen Elemente, die nicht imstande 
sind, „Zwischenschalen“ ihrer Valeiizelektrouen zu bilden, wenigstens keine ..voll- 
ständigen”, also dieselben, die keine Färbung besitzen, w'ie ja der Zusammenhang 

1) Wied Ann. (2) 66, 634 (1896) - 2 ) Naturw. 8, 6 (1020), Z Elcktrocli ac, 267 
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zwisclien magnetischer Susceptibilität und Pärbung schon lange bekannt ist. Wei- 
teres über Zusammenhang zwischen Magnetismus und V alenz vgl. Samuel und 
Mabkowioz, S. 220, Welo und Baudtsch, S. 245, sowie S. 327. 

Elektroendosmose und Valenz. Unter Elektroendosmose versteht 
man bekanntlich die Verschiebung einer Flüssigkeit in Kapillaren unter der Em- 
wirkung des elektrischen Stromes, die durch diesen verursacht wird, weil Flüssig- 
keit und Wandung bei ihrer Berührung eine (entgegengesetzte) elektrische Ladung 
angenommen haben. Biese Ladung und daher die Verschiebbarkeit durch die an- 
gelegte Spannung ist von der Natur der Flüssi^eit und der Kapillare abhängig 
imd speziell in wäßrigen Losungen wird sie vor allem beeinflußt durch die Natur 
derjemgen lonenart, die die entgegengesetzte Ladung hat wie die Diaphragmen- 
wand. Da sich das Glas meist negativ aufladet, so sind es die Kationen der ge- 
losten Salze, die die Große der Verschiebbarkeit veranlassen. Während nun Lö- 
sungen mit Kationen gleicher Wertigkeit in gleicher Konzentration ungefähr 
gleiche Verschiebbarkeit besitzen, nimmt diese stark zu, wenn die Wertigkeit des 
Kations steigt^). Die Intensität der Elektroendosmose kann also zur Ermittlung 
der Wertigkeit verwendet werden, wie man aus folgender Figur 



ersieht, in der auf den Ordinaten die in einer Kapillare in der Zeiteinheit über- 
geführten Fltissigkeitsmengen, auf der Abszisse die Salzkonzonträtioneu m Mikro- 
molen (millionstel Molen) abgetragen sind. Die Methode ist deshalb besonders 
wertvoll, weil von der mdlhonstel normalen Lösung nur wenige Tropfen er- 
forderlich sind. Sie bewahrt sich daher besonders bei der Valenzbestimmung 
radioaktiver Stofie. 

Anhang Wertigkeit und Koagulation kolloider Lösungen. H. 
Schulze hat m den Jahren 1882 — 1886 festgestellt, daß die Fällbarkeit kolloider 
Losungen durch Elektrolytzusatz stark von der Wertigkeit der Elektrolyt-Ionen 
abhängt, derart, daß z. B mehrwertige Ionen der Leichtmetallsalze mcht nur we- 
sentlich starker fallen als emwertige, sondern daß die Fallungswirkung erhebhch 
schneller zunimmt als proportional der Wertigkeit. 

1) FaBUNDUOH imd Emssapobb', Phys. Z. 14, 1062 {1913). 


2a* 
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Füi diese Frsckeiming wurden im wesentlichen drei verschiedene Erklärungen 
gegeben, W. Wketham^) versuchte auf Grund kinetischer Vorstellungen und 
mit Hilfe von Wahrscheinhchkeitsbetrachtungen eme Deutung zu geben; T. Ro- 
bbätson®) dachte an eine chemische Reaktion zwischen Kolloid und Elektrolyt, 
welche der Flockung vorangeht imd dem Massen Wirkungsgesetz unterworfen 
ist , H. Fäeunduoh schließlich^) sieht als erste Stufe derFäUung eine Adsorption 
Jedenfalls entspricht Fäbundltchs Theorie am besten den Beobachtungen, wenn 
auch ihre spezieEe Durchführung, wie Wo. Ostwald^) zeigt, nicht recht den An- 
forderungen der Tatsachen entspricht. Dieser kommt überhaupt zu der Schlußfol- 
gerung, daß die ScHULZische Regel über den Einfluß der Wertigkeit auf das Fal- 
lungsvermögen der Elektrolyte nur eine grobe Übersohlagsregel, nicht aber eme quan- 
titativ faßbare Gesetzmäßigkeit ist. Die Wertigkeit als ausschlaggebender Faktor 
bei denKoagulationsvorgangen ist erheblich überschätzt worden, die Fällungswerte 
gleichwertiger Elektrolyte können weit ausemanderliegen und es können sogar 
zweiwertige Elektrolyte Memeren Fällungswert besitzen als emwertige, so daß mit 
emem stetigen Übergang der FäUimgs werte der einzelnen Wertigkeitsklassen zu 
rechnen ist. „An Stelle der unstetigen Variablen der Wertigkeit muß ia der Theorie 
der Elektrolytkoagulation eme stetig veränderliche physikahsch-chemische Große 
treten,“ 

§ 97. Volumen und Valenz. Daß der Valenz Wechsel emen Einfluß auf das Volu- 
men hat, ist nach dem im Kap. XII Gesagten fast fraglos. Das jedoch das Volumen 
der Atome schon an sich durch die absolute Hohe der Valenz bedingt wird, wie 
dies mehrfach behauptet wurde, ist nicht richtig. Immerhm ist bemerkenswert, 
daß die bekannte Atomvolumkurve Lothab Meyers den Anschluß an das periodi- 
sche System zeigt, daß also die in der Valenz auftretende Periodizität sich auch 
m der Periodizität des Volumens geltend macht, aber weiter zu gehen und das 
Volumen aus der Valenzzahl berechnen zu wollen, wie dies vorgeschlagen wurde, 
erwies sich als Irrweg. A-m bekanntesten und einflußreichsten in bezug auf diesen 
Irrtum sind die Untersuchungen von Baelow imd Pope®) geworden. Diese hatten 
behauptet, daß die Atome Wirkungssphären besitzen, deren Großen annähernd 
proportional der hauptsächhchen Valenz des Atoms smd und daß das „Valenz- 
volumen“ m allen Fallen relativ konstant ist. Betrachtet man das des Wasser- 
stoffs als Emheit, so sei das des Kohlenstofis gleich vier, das des Stickstoffs gleich 
drei, des Schwefels und Sauerstoffs gleich zwei und das der Halogene stets gleich 
eins. Die Theorie steht also im Widerspruch nut der auf Kopp zurückgehenden, daß 
Elemente gleicher Valenz verschiedenes Atomvolumen haben und daß dies auch 
mit semen Bindungsbedingungen wechselt. 

Dieser Ansicht von Baelow und Pope wurde anfangs von verschiedenen Seiten 
sekundiert. So finden z.B.Armstrono, Colgate undRoDD®) deren Beobachtungen 
über das Valenzvolumen sehr weitgehend bestätigt, bei zahlreichen von ihnen kri- 

1) PhiL Mag. (6) 38, 474 (1899) — Physikal Chenue der Proteine. Dresden 1912 
B. 94. - “) Zahlreiche Arbeiten von 1907 ab in KolL Z ; KoUoh. Beih. und Z phys Ch - 
‘) KoU. Z. 36, 28, 09 (1920) - «) J. ehern, Soo. 89, 1676 (1907), Chem N 90, 79, 90, Popb, 
Vortr. im Eoyal Inst, of Great Britain 1910, Ref. C.-B. 1911, I, 191. — ®) Pr. Roy Soc Bene 
A. 90, 111 (1914). 
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stallographiscli untersucliten Benzolderivaten sehi verscMedener Natui, besonders 
Denvaten der Benzolsnlfonsaiire und bei Aniliden. Aber schon Th. Babker^) hat 
in ausfuhrhcher Weise nachgewiesen, daß die scheinbare Auffindung der „Valenz- 
volumina“ auf einer Reihe von Trug- und Ringschlüssen begründet ist, und daß 
diese Gesetzmäßigkeiten eines reellen Hintergrundes durchaus entbehren, ähnlich 
wie dies auch Rtohaeds®) für weitgehende Folgerungen von Lb Bas®) bereits getan 
hatte. Babkers Ausführungen können in Kürze mcht wiedergegeben werden und 
in Anbetracht dessen, daß es sich ihm ja nur darum handelt, einen Irrtum aus der 
Welt zu Bchafien, sei es verziehen, wenn Interessenten hier auf das Ongmal ver- 
wiesen werden. 

Den sicheren Beweis für die Unrichtigkeit der BARLOW-PoPEschen Theorie 
brachte dann die Kristallanalyse durch Böntgenstrahlen. Oaa und Hopwood*) 
haben diesen Beweis durch Untersuchung der Raumverhältnisse im Gitter der 
Alkalisulfate erbracht. Sie, konnten dabei feststellen, daß der Ersatz des Kalium- 
atoms durch das Caesiumatom trotz der Gleichheit der Valenzzahlen eine doppelt 
BO große Verzerrung der Grundzelle zur Folge hat, als der Ersatz desselben durch 
das Ammoniumradikal, das doch m sich schon acht Valenzen enthält; andererseits 
bewirkt der Ersatz von Rubidium durch AmmomuJn trotz der hierdurch veränder- 
ten Zahl der im Molekül vorhandenen Valenzen fast keine Verzemmg. 

Es ist sicher verfehlt gewesen®), zwischen den Valenzzahlen der Kristallbau- 
steine und dem Knstallbau direkte Beziehungen zu suchen; die Valenzsumme be- 
stimmt zwar die Stärke emes KxistaUgebaudes, mcht aber semen Bau. Die ersten 
Arbeiten von W. Bablow enthielten den durchaus richtigen Gedanken, die Kristalle 
als Kugelpackungen aufzufassen, deren Bau durch das Größenverhaltnis der 
Kugeln bestimmt wird; der Erfolg dieses richtigen Gedankens wurde vereitelt, als 
Bablow und Pope gemeinsam das Postulat aufstellten, daß der Raumbedarf eines 
Kristallbausteins der Valenz proportional sei, eine Auffassung, die sich außer- 
ordenthch weit von der WirkliohkAit «ntfftTute wie wir heute wissen (Gold- 
schmidt). 

Eine Beziehung zwischen der Sun 
Atomvalenzen und dem Volumen der „ 

fanden zu haben, darin bestehend, daß die Valenz summe angenahrt l,lmal der 
Summe aus den Quadratwurzeln der Atomvolumina ist. Trotz der umfangreichen 
Beispieltabelle von Tbaubb kann aber mcht anerkannt werden, daß diese Be- 
ziehung wirkhch zutrifft, denn die Valenzen der Elemente sind von ihm recht will- 
kürlich, zum Teil ganz unwahrscheinlich gewählt (z. B. Br - 10, J = 13). Etwas 
später hat Baur'^) darauf hingewiesen, daß Beziehungen zwischen Atomvolumen 
und Valenz bestehen Wie diese gestaltet sind, ist am besten aus einem Schema 
zu ersehen, das Sebaldt®) entworfen hat. 

Da nun auch Beziehungen zwischen dem Atomvolumen und der Kompres- 
sibilität der Elemente sowie deren magnetischen Eigenschaften vorhanden 


1) .J chom. Soc 107, 744 (1916). - J Am. Soo 86, 382 (1913), 86, 1686 (1914). 

3) Pr. ehern. Soo 22, 322 (1907), J ohem Soc 91, 112 (1907); Phü. Mag. (6) 14, 324 - ) PM. 
Mat: (6) 32, 618 (1916). - S) V M Goldsohmidt, Per. 60, 1282 (1927). - ) Püys Z 10, 
667 (1909) - ’) Z phys. Ch. 76, .669 (1911) - ®) Z. phys- Ch. 81, 749 (1913). 
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Sind, so bestellen auob. ZusammenJi&nge zwischen diesen Eigenschaften und der 
Valenz, wie in untenstehender Figur angedentet ist. 

Nach W. Hüokiil^) sind zahlreiche additive Beziehungen zwischen der Valenz- 
zahl und Atomkonstanten, wie Molekularvolumen, Molekularrefraktion oder mo- 
lekularer Kohäsion, welche z. B. Gbrvaise Le Bas 2 ) oder Walden®) gefunden zu 



Pig. 107. Beziehung zwisohen Atomvolumen und Valenz nach SriBALDT 

haben glauben, ohne besondere Bedeutung und nur durch eine nicht einwandfreie 
Eechemnethode veranlaßt. Das Rechenverfahren gründet sich auf die Annahme, 
daß die betrachteten Eigenschaften in ihren Grundzügen additiv sind und daß 
der Quotient molekulare Eigenschaft 

Gesamtzahl der Valenzen 

nahezu konstante Werte liefert. Für geringe Abweichimgen glauben sie Ver- 

1) Z. phys. Oh. 104, 262 (1923). — ®) Pr. ehern. Soo 22, 322 (1907), Chem N 98, 85 
(1908), 90, 206 (1909); Teaubb, Ber. 40, 130, 723 (1907), Aon Phys. (4) 22, 519 (1907) - 
3) Z, phys. Ch. 66, 280 (1909) 
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auohjafehler verantwortlicli machen zu können. Huokel zeigt nun durch Rechen- 
beispiele, daß bei Verbindungen nut mcht zu wenig Valenzen der obige Quotient 
ganz allgemein von dem Zahlenverhfiltniß der Atomkonstanten wie von der Natur 
der Verbindung nahezu unabhängig ist. Erst aus strenger Konstanz würde fol- 
gen, daß die Atomkonstanten sich verhalten wie die Valenzzahlen, aber aus an- 
nähernder darf man gar nichts schließen, auch kein Annäherungsgesetz. So über- 
raschend diese Folgerung im ersten Augenblick erscheinen mag, so kam, man sich 
ihr doch bei näherer Betrachtung der HtiCKBLschen Ableitungen nicht entziehen, 
und es ist ja auch schließlich wahrscheinlich, daß Volumen, Refraktion, Kohäsion 
usw. nicht derart maßgebend von der Valenz beeinflußt werden. 

Es dürfte trotzdem mcht angebracht sein, die Untersuchungen, die den Zu- 
sammenhang zwischen Valenz und physikalischen Eigenschaften betreffen, gänz- 
lich zu übergehen, soweit sie den von Hüokbl gerügten Fehler aufweisen. Es be- 
dürfte zunächst einer genaueren Nachprüfung, welche der in Frage kommenden 
Untersuchungen von ibm betroffen werden. Für einige ist dies gewiß nicht der Fall 
und von Hüokel wohl auch mcht behauptet. So ist es zweifellos, daß Zusammen- 
hänge zwischen Molekularrefraktion, die ja durch das Volumen bedingt wird, und 
Valenz bestehen. Die genaue Sichtung vorzunehmen, kann mcht Aufgabe eines 
referierenden Buches sein. Unter Auslassung einiger Untersuchungen, die ofien- 
sichtlich den von Hüokbl gerügten Fehler tragen, seien hier einige andere wieder- 
gegeben, die sicherlich nicht ganz ohne Interesse sind. 

Zu diesen Untersuohungen gehört eine solche von ObomptonI), ^er gezeigt zu haben glaubt, 
daß das Molekularvolumen eines Salzes eine Fun ktio n der Valenzen ist, welche das Molekül 
enthält. Der Quotient aus Schmelzwärme {g) und absoluter Schmelztemperatur (T^) ist gleich 
dem Produkt aus einer Konstanten 0 mal der Summe der Valenzen: 

qIT - OST. 

Andererseits ist der Quotient glT, wie aus einer von GuLDSimoa) gegebenen Formel folgt, 
gleich dem Ausdruck ^ in dem P den osmotiBohen Druck einer Lösung daratellt, in der 

man durch Wegnahme von dx Gramm Lösungsmittel eme Volumanderung von dv hervorruft, 
To und T bedeuten die Schmelzpunkte der Lösung in den Zuständen vor und nach dieser Weg- 
nahme. Es ergibt sich also: p ^ 

Tq—T dx T 

Bei Wechsel der Valenz ändert sich, wie erwähnt, auch das Volumen des Atoms sprung- 
haft. J. Tbaubb») glaubt diese beiden Eigenschaften in innigen Zusammenhang brmgen zu 
können, mdem er amummt, daß die Zustandsänderung des Atoms, die beim Valenzweohsel em- 

tritt, mohts anderes als die Volumänderung ist. 

Em annäherndes Maß für dae Volumen der Atome (nach Tb^tjbbs damaliger Anschauung 
des „Innenraums“ des Atoms), bildet nach der Theorie von CiAnsins-Mossovn-ExirHin die 

Molekularrefraktion ^un fand Traube*), daß der Quotient aus Refraktion und Valenz 

für sehr zahlreiche organische Verbmdungen nahezu konstant (0,787 + 0,008) ist. Die Re- 
fraktionen stehen also in einfachen multiplen Verhältnissen, die durch le 


1) Bor 28, 148 (1896) - 
Stuttgart 1809, 10, Bor 27, 
723 (1907) 


2) C r. 70, 1349 (1870). - ®) Über den Baum der Atome 
3178 (1894), Z. anorg. Ch. 8, 70 (1896). - *) Ber. 40, 130, 
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Wertigkeit der in der Verbindung enthaltenen Elemente bedingt werden. 
Verbindungen, deren Elemente in Summa die gleiohd* Wertigkeit besitzen, haben also auch 
die gleiche Molekularrefraktion, z B.: 








Propylalkohol 

OgHsO 

17,42 

n-Pentan 

CbHi2 

25,32 

Propionsäure 

C 8 Ha 02 

17,42 

i-Valeräldehyd ... . 

CbHioO 

26,31 

Äthyläther 

C 4 H 10 O 

22,31 

Butylaldehyd . . . . 

CAO 

20,62 

Äthylaoetat 


22,14 

Gl 3 ^rm .... , 1 . . 

CsHgOs 

20,41 

Triisobutylamin 

Ci*H2,N 

61,07 

Capronsäure ... 

C 8 H 12 O 2 

31,22 

N-Äthylendipiperidin 

^12^24^2 

61,06 

i-Amylnitrit . . 

C 5 H 11 NO 2 

31,44 


Es ist demnach die Valenz eine einfache Eunktion des Volumens. Ver- 
bindungen mit doppelten oder sonstwie komplizierten Bindungen fugen sich übrigens di&ser 
Begel nicht, doch versucht TnAimB in ahnlioher Weise Inkremente und Dekremente zu er- 
mitteln, wie dies für die Molekularrefraktionen nach BbühXi übHoh ist. Eine Erweiterung dieser 
Versuche vgl. Lb Bas’-). 

Anch bei anderen Elementen als Kohlenstoff macht sich mangelnde Sattigimg 
der Valenz in optischer Beziehung bemerkbar, und zwar bei der Dispersion meist 
mehr als bei der Eefraktion. F. Eisenlohä®) macht auf die übrigens von Bbukl 
bereits angedeutete Tatsache aufmerksam, daß dem Chlor, dem Stickstoff, dem 
Sauerstoff usw. mehrere optische Äquivalente zukommen, je nach der Art der 
Absättigung dieser m verschiedenen Sättigungsstufen auftretenden Elemente (dabei 
bezeichnet er die nicht m Funktion getretenen Valenzen gleichmäßig als Neben- 
valenzen, wobei er unter solchen auch unentwickelte Hauptvalenzen versteht) 
und je nach ihrer stärkeren oder schwächeren Beanspruchung (z. B. Äther- und 
Hydroxylsauerstoff ; primärer, sekundärer und tertiärer Anudostickstoff). Durch 
das Hervorbringen optischer Exaltationen zeigen solche „Nebenvalenzen“ die 
Möglichkeit höherer Valenzbetatigung ihres Elementes, besonders wenn sie in kon- 
jugierter Stellung zu einer Doppelbindung oder emer anderen „Nebenvalenz“ stehen. 
Die meist mcht große Höhe dieser Exaltation schwankt je nach dem Absättigungs- 
zustand, sie kann durch in die Konjugation eingeführte Störung geschwächt, ja 
sogar m eine Depression umgekehrt werden®). 

Die Elemente mit mehreren Oxydationsstufen zeigen wahrscheinhch m den 
Verbindimgen der niedrigsten Stufen den höchsten Refraktions- und Dispersions- 
•^ert. Das zeigte Nasini^) an Verbindungen nut 2-, 4r- und 6-wertigem Schwefel 
und Stebcker und Spitaler®) außer für Schwefel auch für Phosphor und, 
weniger sicher, für Stickstoff. Über die Zuverlässigkeit dieser Regel, die, wenn 
sie zutrifft, wohl ahnhche Gründe hat wie die S. 332 erörterte Spektralverschiebung 
bei Valenzweohsel, vgl. K. v. Auwers®) 

§ 98. Masse und Valenz. Beziehungen zwischen Masse und Valenz ergeben sich 
aus der periodischen Änderung der Elektrovalenz bei fortschreitender Atomnummer 

1) Chem. N. 122 , 196 (1921) — ^) Ber. 44, 3188 (1911), vgl. hierzu K. v. Auwebs, Ber. 
44, 3679 (1911). 

®) Die mathematisohe Behandlung der Atomrefraktion auf Grund der Elektronenuber- 
taragungahypothefle der Valenz vgl, J. Mabshall, Pr. Roy. Soc. Edinburgh 89, 209 (1918/19) 

4) Phys. Ch. 96, 602, 631 (1898) - «) Ber. 69, 1764 (1926) - «) Ber. 61, 1041 (1928) 
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der Elemente. Anlagenmg positiver Kernemheiten im Atom bedmgt die Mdglicli- 
keit, ja Notwendigkeit des Zutritts von Valenzelektronen, die jedocli nack Über- 
schreitung einer gewissen Schwelle ihre Eigenschaft als valenzbedingende Elek- 
tronen plötzlich verlieren, nämlich dann, wenn durch fortschreitenden Zutritt eine 
abgeschlossene Schale gebildet ist. 

Einige empirische Beziehungen zwischen Valenz und Masse sind sonst noch 
bemerkt worden, denen jedoch wohl keine große Bedeutung zukommt. So hat 
CoLLiNS^) eine m der Xat etwas auffSJbge Beziehung zwischen der Valenzsumme 
zweier Elemente und der Summe ihrer Atomgewichte aufgefunden. Stellt man 
nämlich diejenigen Elementenpaare zusammen, deren Atomgewichtssumme gleich 
dem Atomgewicht eines dritten Elementes ist, so ist auch die Maximalvalenz- 
Summe dieser Elemente oft gleich der Valenz des dritten Elementes. In den Eallen, 
wo diese Begel ni^cht zutnfit (6 von 23 angeführten), ist die Valenzsumme wemg- 
stens eme gerade, wenn die des Vergleichselementes gerade ist, und sie ist un- 
gerade, wenn letztere ungerade ist. Die Tabelle für V anadin als Vergleichselement 
sei hier gebracht: 


Vanadin^. Atomgewicht 61,0 


Mg" + Al“ 

ni u 
B +Ca 

■o™ *0 

B + A . . 
01 +0 , , 


Summe der Atomgewichte 


24,3 + 27,1 - 61,4 

Na +Si . . 

20,2 + 31,0 = 61,2 

0 + K 

11 +40,1-61,1 

I TV 

Ia +Sc (?) . . 

11 +39,9-60,9 

S +E 

36,6 + 16 = 61,5 



Summe der A.toinigewlQbte 

23 + 28,3 = 61,3 
12 + 39,1-61,1 
6,9 + 44,1-61,0 
32,1 + 19 =61,1 


Ob dieser Beobachtung ein mnerer Zusammenhang innewohnt, ist fraghch, die 
Berechnung von Collins, daß die Wahrschemlichkeit dieses Zusammentrefiens 
nur gleich eins zu einer Bülion sei, beruht jedenfalls auf einem Trugschluß, ebenso 
wie auch seine weiteren Eolgerungen. 

In dieaem Znaammenhange sei auch auf Spekulationen von Q-. Woodiwiss*) hingewieaen, 
der darauf aufmerksam macht, daß, wenn man den Quotienten von Dichte und Valenz als 
Ordmate, das Atomgewicht als Abszisse aufträgt, sich eme aperiodische Lime ergibt, die der 
Geraden nahekommt und von den ersten zu den letzten Elementen allmählich ansteigt. Aber 
emerseits ist seme Annahme des VaJenzwertes der Elemente recht willfcnrlioh (die Elemente der 
ersten Nebengruppen werden z. B. siebenwertig) imd so getroffen, daß sie der bekannten Perio- 
dizität der Atomvolumina entgegenwirken muß, andererseits tnfit seine Regel auch so noch 
nur recht unscharf zu, so daß auf eine weitere Besprechung semer Ausfuhrungen verzichtet 
werden kann. 

Emen Zusammenhang der Valenz emes Elementes mit semer Stellung im periodischen 
System glaubt GBOffFBHT Mabtth aus der Gleichung u® — _ (u _ m) 0 zu ersehen, in der 

w die Valenz und n die Nummer der Senkrechten im periodischen System bedeutet. Aus dieser 
Gleichung folgt, daß die Elemente der 4. bis 8. Senkrechten zwei Valenzwerte haben müssen, 
denn sie hat zwei Wurzelwerte für v , so resultiert für Cl-z. B. v = 1 oder 7, für S w = 2 oder 0. 
Martin memt, daß die Elemente der ersten drei Gruppen, bei denen die hohen Valenzen bisher 


1) Chem N. 120, 169 (1920) - *) Chem N. 07, 122, 265 (1908). 
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nioht beobachtet wurden, solohe gegen ebenfalls positive Elemente besitzen und sieht in dem 
Vorkommen gewisser Metallverbindungen, wie NaCdj, einen Beweis hierfür 

Für die N ebenvalenz glaubte schließhoh KumrAEOW^) Beziehungen zwischen dem Atom- 
gewicht der Salzkomponenten und der Valenzschwelle feststellen zu können. Erfand, daß 
z. B. bei Ammoniakaten der Alkali- und ErdalkaUsalzhaJogenide die Valenzschwelle um so 
höher liegt, je höher das Atomgewicht des Halogens ist. Auch für Hydrate stellte er die Valenz- 
Bohwelle der Wasseranlagerung aJls der gleichen Hegel folgend fest. Er sohheßt dies teils aus 
Tensionsbestimmuiigen, teils aus der Lage der Schmelzpunkte der Hydrate, und gibt z. B. für 
letztere folgendes Beispiel: 

LiCl, HjO 98° NaBr, ßHjO 47,6° NaBr, 5HjO 23,6° 

LiBr, HjO 116° NaJ, ßH^O 64,3° NaJ, öHgO 14,0° 

Ähnliche Folgerungen smd übrigens schon von J Sohbödbb“) aus der vergleichenden 
üntersuchung von Löslichkeitskurven gezogen worden. Kttbitakow hat weiterhin festgestellt, 
daß sich diese VerhSltnisse bei den Hydraten der Halogensalze der Platinmetalle m ihr Gegen- 
teil umkehren; das ihm zur Verfügung stehende Vergleichsmaterial war aber noch durchaus 
ungenügend 

Diese Schlüsse haben einen talBkohliohen Hintergrund. Doch wissen wir heute, daß es moht 
die Atommasse ist, die hier die ausschlaggebende Holle spielt, sondern das Atom volu men 
(vgl. Kap. XII), das seinerseits wieder durch die Masse beeinflußt wird und bei vergleichbaren 
Elementen, wie den Halogenen, mit steigender Maste anwachst 

§ 99. Eohasionseigensohatten und Valenz (Siedepunkt, Schmelzpunkt, 
Kristallisation). Einige der im folgenden gegebenen Zuflammenhänge mögen 
von den von HÜokiil (vgl S. 342) erhobenen Emwanden getroffen werden, z. B. 
die von Waldbn betonten. Sie können trotzdem von emer kurzen Wiedergabe 
nicht völlig ausgeschlossen werden, weil die Kegeln, wenn sie auch nicht die ur- 
sprünglich angenommene Oeltungsschärfe haben, doch für gröbere Verhältnisse 
ausgenützt werden können. 

P. Walden^) glaubt enge Beziehungen zwischen Valenz, molekularer Ko- 
häsion, molekularer Verdampfungswärme und Siedepunkt aufgefunden 
zu haben. Nach semen Berechnungen ist die molekulare Kohäsion mcht polymeri- 
sierter Flüssigkeiten abhängig von den in ihren Molekülen enthaltenen Valenzen. 
Nach Berechnungen an 61 Verbindungen, die C, H, N imd 0 enthalten, beträgt 
der Quotient aus molekularer Kohäsion und Zahl der Valenzen nahezu 11,5 (höch- 
stens 13,2, mindestens 10,2; die Zahl der Valenzen in diesen Verbmdungen schwankt 
zwischen 6 und 62, die molekulare Kohäsion liegt zwischen 63 und 629). In asso- 
zuerten Verbindungen dagegen treten ganz andere Werte auf: für Wasser bzw. 
flüssiges Ammomak z. B ist der erwähnte Quotient nicht 11,5, sondern 56,0 bzw. 
65,2. Ebenso fügen sich halogenhaltige und eimge andere Verbindungen der Regel 
gar nicht. 

Nun besteht aber weiterhin ein Zusammenhang zwischen molekularer Ko- 
häsion molekularer Verdampfungswarme [M-X] und absoluter 

Siedetemperatur (Tq). Der Quotient aus der molekularen Verdampfungswarme 
und der molekularen Kohäsion ist namhch für nicht asso^erte Flüssigkeiten beim 
Siedepunkt innerhalb enger G-renzen konstant, = 17,9. Daraus ergibt sich, daß auch 

J. pr. CJh. 62, 186, 469 (1896). — ®) Über den Zusammenhang zwischen dem Schmelz- 
punkt und der Loshchkeit fester Körper. Petersburg 1891, 30. - °) Z. phys. Ch 66,267(1909) 
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flir die Quotienten aus molekulAxer Verdampfungswärme und Valenzzalil, 
sowie aus absoluter Siedetemperatur und Yalenzzabl konstante Werte gel- 
ten sollen. In der Tat ergeben sich die beiden Quotienten zu 


cv) 240 
2!n 



11 , 2 , 


wobei ebenfalls Verbindungen zum Vergleich kamen, die nach Zahl der -Valenzen 
wie nach Verdampfungs wärmen und Siedetemperaturen seht verschieden sind Bei 
assoziierten Flüssigkeiten versagt auch diese Begel natürlich. Sie hat daher doch 
wohl eme größere Bedeutung als Hüokel annimmt 

Ähnliche Gledankengänge führen zu Beziehungen zwischen der Valenz und H en 
kritischen Daten. Der Quotient aus kritischer Temperatur Tj^ und kritischem 
Druck Pj dividiert durch die Zahl der Wertigkeiten z hat, wie W. Hebz^) gefunden 
hat, bei organischen, nicht assoziierten Verbindungen, die aus Kohlenstoff, Wasser- 
stoff, Sauerstoff und Stickstoff bestehen, einen sehr annähernd konstanten Wert, 
im Mitteil. Ebenso ist das kritische Volumen dividiert durch z konstant (II.). 


I. — - 0,44 II. ^ - 0,00044 . 

z 

Letzteres sei hier an einer Tabelle gezeigt: 



*Jfc 



Äthylaoetat. . . 

0,0122 

28 

0,00044 

Äthyläther 

0,0129 

28 

0,00046 

Äthylbutyrat , ... 

0,01744 

40 

0,00044 

Äthylen . . . 

0,00669 

12 

0,00047 

Äthylformiat ... 

0,00975 

22 

0,00044 

Äthylalkohol . . . 

0,00713 

16 

0,00044 

Äthylpropionat . . . . 

0,01482 

34 

0,00044 

Amylformiat .... 

0,01710 

40 

0,00043 

Benzol . . .... 

0,01146 

30 

0,00038 

Methylacetat 

0,00980 

22 

0,00044 

Methyläthylather ... . 

0,00873 

22 

0,00040 

Propylacetat 

0,01464 

34 

0,00043 


Es haben jedoch viele aliphatische Verbindungen Neigung zu etwas höheren 
Werten von I. (bis 0,49) und aromatische im aUgememen Neigung zu etwas ge- 
ringeren Zahlen (bis 0,37). Diese Abweichungen bei den aromatischen Körpern smd 
vielleicht darauf zuruckzuführen, daß in ihnen der Kohlenstoff nicht ganz die Rolle 
eines vierwertigen Elementes spielt. Rechnet man ihn nur als dreiwertig, so werden 
Werte von etwa 0,47 erhalten, wobei aber die „Partialvalenzen“ noch mcht berück- 
sichtigt sind 

Noch einer Regel von Mathews®) soll zwischen der vah dhb WAALSschen Konstanten a, 
dem Molekulargewicht der Substanz M und der Zahl der in ihr enthaltenen wirksamen 
Valenzen v die Beziehung a = O {M ■ vfU bestehen vak Laah») hat jedoch gezeigt, daß diese 
Regel nur selten zutnfft und daß sie, soweit sie zufällig zutnfft, vollkommen wertlos ist 


1) Z anorg. Ch 109, 293 (1920), 111, 52 (1920), 114, 153 (1920). - ®) J. phys. Chem 
17, 9 (1913), neun Mitteilungen - ») Z anorg Ch. 104, 77 (1917), Akad. Amsterdam 
Versl 1910 
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Hierlier gehört auch die Anführung eines angeblichen Zusanuneuhanges zwi- 
schen der Valenz und der Schmelzwärme . Holland Crompton^) findet eine 
Beziehung zwischen Valenz und molekularer Schmelzwärme fß), die für metalli- 
sche Elemente darin besteht, daß der Quotient aus Schmelzwärme und absoluter 
Schmelztemperatur (T) der Valenz des betreffenden Elementes proportional ist. 
Für Nichtmetalle dagegen, außer für Sauerstoff und die Halogene, findet um- 
gekehrte Proportionalität statt. Dagegen fügen sich die Verbindungen, wenn 
man die Summe der Valenzen ihrer Atome berücksichtigt, der gleichen Hegel wie 
die Metalle. Bei Kohlenstoffverbindimgen ist die Valenz des Kohlenstoffs bei dop- 
pelter Bindung gleich drei, bei dreifacher gleich zwei emzusetzen. Die Proportio- 

nalithtskonstante des Ausdruckes ^ •=C ‘SV ist für anorgamsche Verbmdungen 

im Mittel 1,340, für organische 1,380, die Zahl der Ausnahmen ist gering und wird 
durch Annahme einer anderen Konstitution erklärt 

Nebenbei sei erwähnt, daß sich Zusammenhänge auch zwischen der spezifischen Wärme 
der Verbmdungen und der Zahl der in ihnen enthaltenen Valenzen aufweisen lassen. Nach 
W. Peixibs^] soll bei Gasen, deren Molekül die gleiche ATiy.H.h1 von Atomen enthält und deren 
Molekularwärmen sowie Verhältnis der beiden spezifischen Wärmen, Cplcv, bei gleicher Tem- 
peratur übereinstimmen, die Summe der Valenzzahl der Atome gleich sem, z. B. . . 



Zahl der 
Atome 


y.fl.h? der 
Valenzen, 

Br— Br 

2 

1.293 

2 

J-J 

2 

1294 

2 

N=N 

2 

141 

4 

C-0 

2 

1.403 

4 



Zahl der 


Zahl der 


Atome 

•'’V 

Valenzen 

CH 3 CI . . 

6 

127Q 

8 

CHaBr . 

6 

1 274 

8 

CH 3 CHj CHg . 

11 

1.130 

20 

CH 3 .CHBr.CH 3 

11 

1 131 

20 


Die Eerleitung dieser Gesetzmäßigkeit geschieht unter der Annahme, daß mit abnehmender 
Affinität auch eine Abnahme der Valenzzahl erfolge, was nicht ohne weiteres richtig ist Zu- 
mindest ändert sich doch die Affinität z. B. bei Temperaturerhöhung kontmuierhch, die Valenz- 
zahl aber sprungweise. Außerdem ist die in den Verbindungen von Pbtees angenommene Zahl 
der Valenzen oft recht willkürlich. 


Eine Beziehung zwischen der Wertigkeit imd der Auflosungsgeschwin- 
digkeit von Kristallen glaubt schließlich Carl L. Wagner^) gefunden zu haben. 
Es besteht die Gleichung: 




in welcher A die ,, Auflosungskonstante“, C die Konzentration der gesättigten Lo- 
sung, V die jeweüige Konzentration, t die Zeit und v das Volumen der Losung be- 
deutet. Bei 26° besitzt nun Ä die Werte der Tabelle auf S. 349. 

Man erkennt drei Salzgruppen, die sich nach dem Produkt aus der Wertig- 
keit ihrer Ionen emordnen. Es gilt also in grober Annäherung • 

Wertigkeitsprodukt 1 2 4 

Auflösungskonstante 0,16 0,08 0,034 


1) J. ehern. Soc. 67 , 316 (1896). - *) Z. Elektroch. 13, 667 (1907) - ®) Z. phys. Ch. 
71 , 401 (1910) 
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Salz 

Werblgksits- 

proankfc 


KJ 

1 x 1 

0,186 

KBr 

1 x 1 

0,171 

KCl 

1 X 1 

0,147 

NaCJl 

1 X 1 

0,106 

TlCl 

1 x 1 

0,204 

TlBr ' 

l X 1 

0,144 

PbOla 

2 x 1 

0.060 

PbBra 

2 x 1 

0,078 

BaClj, 2 HbO 

2 x 1 

0,096 

KbSO’* 

1 x 2 

0102 

K^PeCCN),, 2 HbO 

1x4 

0,048 

P 0 SO 4 , 7HaO 

2 x 2 

0,048 

NiSO*. 7H^O 

2 x 2 

0,033 

C 0 SO 4 . 7HaO 

2 x 2 

0,036 

ZnSOi, 7 H 4 O 

2 x 2 

0,030 

MgSO^, 7HkaO 

2 x 2 

0,030 

CUSO 4 , SHjO 

2 x 2 

0,039 

CdS 04 , 8/3HaO 

2 x 2 

0,021 

0 aS 04 . 2 HaO 

2 x 2 

0,021 


Im Vorhergehenden wurden die Kohäsionaeigenschaften in Abhängigkeit von 
der Anzahl der im Molekül vorhandenen Valenzen betrachtet, ohne daß auf deren 
Natur Rücksicht genommen wurde. Es ist aber klar, daß es von wesentlichem Ein- 
fluß auf die körperliche Stabilität eines zusammenhängenden Gebildes sein muß, 
ob dasselbe durch Elektrovalenz, Kovalenz oder Eeldvalenz in seinen Einzelteilen 
gekettet ist. Es ist in den vorhergehenden Kapiteln wiederholt darauf eingegangen 
worden (vgl. z. B. S. 160), m welcher Weise der Schmelz- oder Siedepi^ durch 
die Valenzart beeinflußt wird und es sollen im folgenden hierzu nur einige Ergän- 
zungen von mehr historischem Interesse gegeben werden, die jedoch immerhin 
noch interessante Keime zu weiterer Entwicldung enthalten. 

Was zunächst die Beziehtmg zwischen Valenz einerseits, Schmelz- und 
Siedepunkt andererseits betrifEt, so hat bereits W. Nernst^) mcht nur die Zahl, 
sondern auch die Art der Valenzen in Berücksichtigung gezogen. Er nimmt für 
die freien Elemente an, daß Vermehrung der Valenz, und zwar der Haupt- wie auch 
der Nebenvalenz, Erschwerung der Schmelzbarkeit bedinge, weil die Atome im 
Gitter vielfältiger aneinander haften. So sind die Alkalimetalle leicht schmelzbar, 
weil sie nur ei ne Hauptvalenz und geringe Tendenz zur Betätigung von e en 
Valenzen haben, während die Metalle der Platingruppe schwer schmelzen, weil m 
ihnen zahlreiche Hauptvalenzen und ausgeprägte Nebenvalenzen zur Geltung koi^ 
men. Bei den NichtmetaUen smd die Valenzen zwar zahlreich, ihr Sohmelzpu^ 
sollte also stets hoch liegen, doch glaubt Nernst, daß z. B. das Kristallgitter der 
Halogene mcht aus Atomen, sondern aus Molekülen besteht und daß die Va- 
lenzen sich hier innerhalb des Moleküls selbst und mcht von Molekül zu Molekül 
durch Bindungsintensitat betätigen. 

KinotiBoho Theone der Materie. Leipzig 1913. 
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A. Mazzugohblli^) versnclit diese Theene von den Elementen auf deren Verbindungen 
auszudehnen, und neben der Schmelzbarkeit die damit in Beziehung stehende Elüohtigkeit 
ebenialls in Betracht zu ziehen. Biese Faktoren zeigen insofern Beziehungen zur Zahl der Va- 
lenzen, als Verbindungen mit vielen Atomen, also vielen Valenzen ja un allgememen immer 
Bohiverer sohmelzbar und flüchtig smd als solche mit wenigen; man denke nur an die homologen 
Koblenstoflverbindungen. Zuweilen benutzt man die Tatsache schwerer Schmelzbarkeit oder 
Flüchtigkeit geradezu als Hinweis auf das Vorkommen erhöhter Valenzzablen (Pol 3 mienHation), 
z. B. bei HgO, HF usw. Jedoch hegen bei den Metallverbmdungen die Verhältnisse insofern 
unlgekehrt, als zu erwarten, als Schmelzbarkeit und Flüchtigkeit zunehmen, wenn im Molekül 
Chlor oder SauerstofE angereiohert werden, wie z. B MuljO, leichter flüchtig ist als MnO. Man 
konnte dies mit dem zunehmenden niohtmetaUisohen Charakter m Verbindung bringen, man 
könnte auch eine additive V^kuhg der Atome hierin erkennen Doch glaubt Mazzitoosbuu, 
die Ursache gemäß der KssNSTSohen Auffassung der Nichtmetalle darin suchen zu dürfen, daß 
er die Valenzbetätigung innerhalb des groflgewordenen Molokiils als so mtensiv ansieht, das 
für diejenige von emem Molekül zum andern wenig ubngbleibt. Sogar die Vorbmdungen höherer 
Ordnung, wie Hydrate, ^aubt er dieser Beziehung unterworfen. Ihre leichte Schmelzbarkeit 
deutet nach ihm auf emen festen Zusammenhang innerhalb des Moleküls imd emen lockeren 
zwischen den verschiedenen Molekülen hm Hier zeigt sich die Schwäche seiner Auffassung am 
deutlichsten, deim das Schmelzen der Knstallwasserverbmdungen ist in weitaus den meisten 
Fällen mit omer gleichzeitigen Zersetzung der Emzelmoleküle verbunden; daa Flüssigwerden 
ist nichts als dos Entstehen einer Lösung im freigewordenen Wasser. Es zerfallt also gerade der 
Kristall im Molekulinnern zuerst, und dann sekundär im Zusammenhang der Moleküle. Bie 
Frage der Leichtschmelzbarkeit der Verbindungen kann nur in Beziehung mit der Polarität 
ihres Charakters diskutiert werden (vgl S. 160). 

Das Verlialteii der Valenz als kristallbanende Eigenschaft soll m diesem 
Buche nicht näher erörtert werden, da m einem anderen Bande dieses Handbuches 
dieses Kapitel, das sich in neuerer Zeit zu einem umfangreichen Zweige der phy- 
sikalischen Chemie ausgewachsen hat, ausführlich behandelt werden wird. Nur 
eimge wenige Wurzeln des jungen Baumes seien hier hloßgelegt, die gewissermaßen 
als Noten zu in früheren Kapiteln behandelten Valenztheorien zu denken sind. 
Bloß in diesem Sinne ist die Auswahl des folgenden zu verstehen. 

Daß bei kristallisierten Körpern der Begriif des Moleküls sich nicht so scharf 
definieren lasse wie bei G-asen, ist wohl zuerst von L. Meybr*^) hervorgehoben 
worden. Die Untersuchungen Braggb schienen diese Ansicht dahin zu ergänzen, 
daß vom Einzelmolekül un Kristall überhaupt nicht mehr die Rede sein kann, 
und Ppeieper (vgl. unten) hat denselben als em Riesenmolekül angesprochen. 
P. Groth®) erkennt Einzel moleküle nur in amorphen Körpern (Gasen, Flüssig- 
keiten, Kolloiden) an. Bei der Vereinigung mehrerer Moleküle zu einer Knstall- 
partikel treten nach Groth"^) an Stelle der bisherigen Atombindungen (Valenz- 
bmdungen) solche zwischen den Atomen benachbarter Moleküle, wobei ]e nach der 
Struktur der Moleküle einige der alten Valenzbindungen erhalten bleiben können, 
wie man aus den Beziehungen zwischen der Struktur der Moleküle und der Kristall- 
form sieht. 

Es hat nun aber nicht an Versuchen gefehlt, auch in so symmetrisch gebauten 
Gebilden wie dem Steinsalzkriatall noch eine Fortexistenz einzelner Moleküle zu 

^) Gazz ßO, I, 93 (1020) — ®) Mod. Thoonon der Chemie 4- Aufl , 303 (1883) — ®) Z. 
Kryst. 64, 73 (1016) - '») Ber. 47, 2003 (1914). 
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erweisen; anderen Ortes werden diese Versuclie naher gewürdigt, hier sei, als in 
engerem Zusammenhänge mit dem ValemsproWem stehend, nur aui folgendes 
kurz eingegangen. 

J. Bbokbitsamp^ ) zeigt, daß z. S. im Qnarz bei Annahme veischiedener Aohsenriohtungen 
dea O^Si—O-Molekuls dieser Körper als System mehrerer memandergestellter kubischer 
Kaumgitter aufgefaßt werden kann, von denen die BBA.ooaohe Darstellung nur ein bevorzugtes 
wiedergibt. Es bleiben also doch die Emzelmolekble als solche wenigstens in der Art ihrer 
Lagerung erhalten. Das BnAGGsohe Gitter stellt nur eme Durohsohnittslagerung der Atome 
dar, wahrend im Emzelmolekül, z. B von NaCl die Entfernung von Na und CI durohaua moht 
genau gleich derjenigen sein muß, die zwischen dem Chloratom des einen und dem Natriumatom 
des anderen Moleküls sich befindet Ähnhoh hatte auch schon aus der Lage der Valenz- 

elektronen eme moht völlig symmetnsche Struktur des KristaUs zu erkennen geglaubt, wenn 
er auch annahm, daß durch Wechsel der Lage des Val^zelektrons em Cl-Atom im Duroh- 
B c hnitt imt allen ihm benachbarten Na- Atomen gleiche Beziehungen unterhült. Ih kurzem Zeit- 
moment amd aber auch nach Stass: Einzelmolekule im EZristall anzunehmen Eine solche 
Momentaufnahme von Nad wird etwa durch das Schema: 


ausgedrüokt und die LAxmsohen Interferenzfieoke sind möghoherweiBe nur Superpositionen 
zahlreicher Interferenzfieoke, die in ihrer Lage allerdings nur wenig voneinander abweiohen. 
So kann also die völlig gleichartige Beziehung emes Natriumatoms zu den sechs es umgebenden 
Chloratomen nur als eme Durchsobnittsbezeiohnung aufgefaßt werden, während im einzelnen 
Moment sehr wohl Emzehnolekule im Kristall existieren, die allerdings aus wechselnden Atomen 
bestehen. Dabei smd die Kräfte, welche die Moleküle im Kristallverband Zusammenhalten, 
natürhch die gleichen, welche auch un einzelnen Molekül wirksam sind. 

Andererseits geht aus Beobachtungen von Debyb und Schberer®) über 
die Reflexion der Röntgenstrahlen am Lithinmfluorid, imd sonach wohl 
für Alkahhalogenide iiberhaupt, imzweifelhaft hervor, daß das Knstallgitter 
nicht ans Lithium- und Fluoratomen, sondern ans den betreffenden Ionen 
aufgebaut ist. Das Zusammenhalten der Kristalle ist hier also wohl durch 
elektrische Kräfte bedingt. Diese elektrischen Kräfte sind die Valenzen im 
Sinne Kossels, es werden also mindestens für die heteropolaren Verbindungen die 
Kohasionskräfte mit den Valenzen identisch*). Daß diese Valenzen nicht ein 
Inemanderstürzen der Atome bewirken, wie es bei alleiniger Annahme Coulomb- 
scher Kräfte der Fall sein sollte, haben Born und Land^i®) erklärt. 

Man kann umgekehrt auch so verfahren, daß man nicht die Valenz als das 
primäre, den entstehenden Kristall als deren Resultat ansieht, sondern sich unter 
der Wirkung der kristallbauenden Kräfte „valenzartige“ Verbindungen aufgebant 
denkt. So sind z. B. Doppelsalze wie die Alaune nur in kristaUiBiertem Zustande 
existenzfähig, deshalb ist die Bestimmung einer Valenzformel für das Einzel- 
molekül im Kristall müßig. Der Kristall des Doppelsalzes wird vielmehr durch die 
elektrostatische Anziehung semer Ionen zusammengehalten und die Existenz 
einer Verbindung wie Carnallit wird, wie A. Reis®) betont, dadurch deflniert, 

C -B f Mmer 1917, 97, Auszug auch Suddeutsche Apoth.-Ztg. 1916, Nr. 64. — *) Jb. 
Rad 12, 280 (1916) - “) Phys Z 19, 474 (1918) - *) Vgl. THmKlNa, Z Elektrooh. 26, 
281 (1920) - *) Ber. Borl Akad. 1918, 1048. - «) Z Elektrooh. 26, 418 (1020) 



362 


Vierzehntes Kapitel. Physikalische Eigenschaften imd Valenz 

daß das Gitter mit alternierenden Kationen, — K* und [Mg (OH)e]**-, entweder 
nur in dieser stöchiometnsolien Zusammensetzung herstellbar ist oder doch bei 
dieser Zusammensetzung die Eigenschaften einer einheitlichen Verbindung be- 
sitzt. Die Frage nach der valenzmäßigen Verknüpfung des KCl mit dem koordinativ 
gesättigten Magnesiumsalz wird dann zu der Frage, unter welchen Umständen 
sich die gegenseitigen Ionen in ihrer Lage und gegenseitigen Entfernung die Waage 
halten, wobei die Warmebewegung von wesentlichem Einfluß ist. 

P. PffEiPFBRi) hat darauf hingewiesen, daß zum Verständnis des Aufbaues der 
Kristalle unsere Valenzvorstellungen im allgemeinen hinreichen und daß man 
den Elristall als „Molekülverbindung“, allerdmgs solche von unbestimmter und 
riesenhafter Molekulargröße, auffassen muß. Wir kennen Molekulverbmdungen, in 
denen das Metall von zahlreichen, z. B. von sechs Salogenatomen umgeben ist, wie 
etwa [PtCl 0 ]K 2 ; wir kennen aber auch solche, in denen em Nichtmetallatom von 
sechs Metallatomen umgeben ist, z. B. [PAga](N 03)3 oder [AnÄge](N 03)3 steht. 
Wir kennen schließlich polymere Metallhalogenide, in denen das Halogen die Ver- 
kettung der Metallatome übernimmt, z. B. 

Ck yC\ 

CI— AL'“ 01— Al, 

Cl^ '^’^Cl-^ 

und sogar solche, in denen em Halogenatom an sechs Metallatome gebunden ist, 
z. B. [CI (, ..HgCl^yMe. Wir sehen also, wie sowohl Metall wie Halogen als 
Mittelpunkt von sechs der entgegengesetzten Atome vorliegen kann. Diese Ver- 
bindungen sind wahre Valenzverbindungen, vor allem Nebenvalenzverbmdungen. 
Wenn nun Bragg für den Kochsalzkristall gezeigt hat, daß in seinem Gitter die 
Chlor- und Halogenatome regelmäßig nach allen drei Richtungen alternieren, wo- 
durch jedes Natriumatom von sechs Chloratomen umgeben ist imd jedes Chloratom 
V^n sechs Natriumatomen, so ist dies nichts weiter als eine kontmmerhche Fort- 
setzung der Verkettung. Nimmt man an, daß ein verkettetes Molekül seinerseits 
wiederum als Verkettungszentrum dienen kann, so kommt man von der durch die 
Einzelformel ausgedrückten Verbindung zum Kristall Wie nun der Einzelformel 
die Valenz ihrer Komponenten zugrunde liegt, so bewährt sich die Valenz auch 
im Kristallaufbau und es ist hier ein besonders schönes Beispiel dafür gegeben, 
welche nahen Beziehungen zwischen Haupt- und Nebenvalenz bestehen. Obgleich 
sich im NaCl-Molekul doch nur Hauptvalenzen betätigen, ist der NaCl-Kristall 
durch Nebenvalenzen zusammengehalten, derart, daß nicht mehr erkennbar ist, 
daß die Haupt valenz eine besondere Beziehung emes Natriumatoms zu einem 
besonderen Chloratom hat, und umgekehrt. Daß hier unter „Nebenvalenz“ etwas 
anderes verstanden wird als die in Kap. VIII behandelte Äußerung der Feld- 
valenz, bedarf wohl keiner besonderen Ausführung 

Die Bedeutung der Koordinationszahl sechs tntt hier in helles Licht. Sie ist 
nichts anderes als die Zahl der Einzelbausteine, die bei altermerender Anordnung 
jedes der Atome direkt umgeben, und zwar als die Eckpunkte eines Oktaeders. 


1) Z. anorg. Ch. 02, 37Ö (1916). 
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Füi den kristallinisolien Znstand ist der BegrifE des selbständigen Moleküls 
für Verbindungen wie ecbte Salze somit nnbaltbar geworden, nnd damit ist, wie 
z. B. MADELUNa^) betont, die ans der Valenzbypotbese kervorgebende Vorstel- 
lung der Übereinstimmung von Atombindung und Valenz illusoriscb 
geworden, soweit es sieb nicbt um molekular disperse Gebüde bandelt. Es ist 
nun nur ein kurzer Sobritt, auob un Einzelmolekul nicbt mehr die Gleichwertig- 
keit zwischen (Elektro )valenz und Bindungseinbeit als Elardinalannabme zu setzen 



Eig. 108. Zur Valenzbedeutung der Koordinationflzahl 

(Madelung). Die Entwicklung auch der experimentellen Obemie gebt in der Tat 
darauf hin, die Beziehungen der Atome zu ihrer gesamten Umgebung zu 
studieren, die nicht mehr auf die nach der „Wertigkeit“ miteinander verbundenen 
Atome beschränkt bleibt. In diesem Sinne erfolgt also eine Erweiterung des Be- 
grifies der Valenz auf die gesamte Einflußsphäre des Atoms, auf die Koordmation 
nicht nur intramolekularer, sondern auch extramolekularer Bestandteile. Hier 
greift die Valenzlehre auf das Gebiet zabkeicher physikaHscher und reaktiver 
Lscheinungen über und erstreckt sich auch auf die Beziehungen pößerer und 
heterogener Massenteile zueinander. Während ihre untere Grenze bei der Ver- 
kettung der Memsten Bruchteüe der Materie gezogen ist. verschwimmt ihre obere 
Grenze in der Universalität des Weltganzen. ^ 

1) Ann. 427, 66 (1922). 
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Chloressigsäure 134 
Chlorld-ammonlakate 27977. 
Chlorldkomplexe 228 
Chlorlerungsstuten 296 
Chlorjod 218 


Chlormethyl 322 
Chlorotorm 322 
ChlorolrljQgskelett 48 
ChlorsauerstoTtsäuren 21, 141, 
189, 218 

ChlorwasserBtott 38, 102, 103, 
112, 134, 139, 142 
Chrom 00, 123, 213, 216, 220, 
222, 247, 334 
Chromhexatluorld 26 
Chromlake 146, 248, 247, 263, 
285 

Chromisalze 62, 227 
Chromophortheorie 81 
Chromtrlchlorld 146 
Cottone77ekt 164 
Cyan 19, 90 
Cyanidkomplexe 228 
Oyan-Ion 126, 242, 246 
CyklO'hexadien 200 

Detlnltion von Atom- und 
Molekulargewicht 7, 22 
DeTlnltlon der Valenz 1, 26, 
29, 36, 66, 67, 06, 166, 865 
Delormatlon 86, 87, 283, 3327., 
siehe auch Verzerrung 
Dlamagnetlsmus 327 
Diamant 129, 219, 268 
Diammln-Jodlde 208 
Dlazonlum-voblndungen 167 
Dlbrom-Tumaraäure 167 
Dlbrom-maleinsäure 167 
Dlchloro-diammln-platin 240 
Dlelektrlcltäts-Eonstante 286, 
338 

Dljod-acetylen 160 
Dlmethyl-glyoiim 198 
Dlphenyl'Jodonlumverbln- 
düngen 141 
Dipol 263, 285, 316 
a-Dlpyrldyl 41 
Dispersion 84, 164, 33477. 
DlsBoclatlon 307 
Dlssoclatlonsarbelt 318 
Donor 241 

Doppelatome 4, 7, 21 
Doppelbindung 7277., 78, 89, 
1297., 134, 144, 146, 168, 
166, 176, 178, 18677., 100, 
210 siehe auch Q-emlscdite 
Doppelbindung 

— , konjugierte 7377., 79, 90, 
177, 179, 187, 198, 200 
Doppelchlorlde 38 
Doppelcyanide 38 
Doppelhalogenide 306 
Doppelmoleküle 280 
Doppeloxyde 806 
Doppelpol 54 

Doppelsalze 36, 30, 48, 225, 
329, 351 


Doppelsultlde 306 
Drelelektronlsche Bindung 
194, 106 

Dreltadhe Bindung 76, 89, 
117, 122, 144, 158, 1677., 
186 

Durchdringung der Atome llO 
Dyade 94 

Dynamik der Valenzlnduktion 
174 

— der Valenzvertellung 68 
Dynamische Bindung 142 

— Theorie des Valenzwech- 
selB 223 

Edelgase 02, 97, 102, 113, 
127, 129, 132, 262 
Edelgas -hydrate 127, 265, 274 
Elnelektronlsche Bindung 110, 
177, 19477., 284, 236 
Elntache Bindung 64 
Elnzellon 227 
Einzelkraft 64, 66 
Elsen 16, 20, 123, 213, 220, 
2227., 242, 244, 2477., 322, 
334 

Eisenarsenat 136 
Elsencarbonyl 124 
Elsengruppe 99 
Elsenhalogenide 71 
Elsensullld 2 

Elektrische Eigenschalten 
3 3 7 77. 

— Ursache der Valenz 62 
Elektrlalerungs-Zahl 338 
Elektroafllnltät 66, 67. 58, 

226 

Elektrochemische Theorie 6, 
12, 14, 49. 60 
Elektrodynamische Ursache 
der Valenz 324, 328 

— Valenz 226 
Elektroendosmose 339 
Elektromere 164 
Blefctronen-Theorle 83 
Blektronen-Vereln 169 
Elektrostatische Komponente 

und Valenzgrenzen 305 

— Komponente der Voluin- 
wtrkung 282 

— und sterisch-räumliche Va- 
lenzberechnung 311 

Elektrovalenz 37, 6717. 
Elektro rwlelache Elemente 88 
Elementarquantum, elektri- 
sches 63 
Emanium 222 

Empirische Valenzregeln 203 
Endosmose 339 
Energetische HIndenmg 3147. 

— Theorie des Valenzwech- 
sels 223 
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Saoh-Register 


Energie bei Anlagerung 309 
Energlelrage bei Valenz 317 
Enole 200 
Entartete Q-ase 330 
Erdalkallen 98 
Erden, seltene 153, 332 
Erkennung der Valenzart 151 
Ersetzungswert 15, 32 
— , mehrfacher 8, 9, 10 
Essigsäure 5, 6, 7, 9, 33, 34, 
46, 81, 126 
Exaltation 78, 344 

Farbe 153, 162, 177, 212, 
332 ff. 

Fehlerhafte Atome 182 
Feldkräfte 101, siehe auch 
Kraftfeld 
Feldtheorie 250 
Feldvalenz 96, 105 
Ferrlchlorld 20, 231 
Ferrlhydroxyd 15 
Ferrloiyd 4 

Ferrlsulfat-ammonlakate 300 f. 
Feste Losung 281 
Flüchtigkeit 151 
Fluor 100, 114, 132, 151, 218, 
221 

Fluorescenztheorle 81 
Fluoride, Energieberechnung 
314, 319 [360 

Fluorwasserstoff 38, 103, 126, 
Form, Bedeutung ders. 24, 
60, 51, 65 
Fumarsäure 7, 188 
Furan 200 

GalUum 216, 218f., 222 
Gase, entartete 330 
G^genatom 24 
Gelockerte Elektronen 252 
Gemischte Doppelbindung 
146, ISSff., 199, 234, 249 
Gepaarte Verbindungen, s. Paa- 
rungstheorie 
Germanium 219, 222 
Gestalt der Atome 60, 65 
Gitterenergie 291, 319 
Gleichgewicht der Valenzstu- 
fen 322 
Glycerin 9 
Glycol 10, 33 
Glyptlsche Formeln 34 
Gold 67, 219, 222, 232 
Goldchlorid 231 
Graphischer Ausdruck der Va- 
lenz 32 

Graphit 143, 209 
GrOfie siehe Volumen 
Gruppen von Elektronen 215 ff 
Gruppierende Bindung 251 
Gürtel 276 


Härte 253 
Hafnium 219, 247 
Haftintensität 68 
Haftpunkte SO 
Halbpolare Bindung 154, 162, 
lS5ff , 192 

Halogen 46, 68, 59, 84, 92, 
116, 162f., 321 
Halogenld-ammonlakate 290 
Halogenwasserstoff 104, 321 
Hauptvalenz 23, 29, 35, 36, 
42, 46, 47, 53, 67, 62ff., 
80, 154, 230, 269 
Hellde 127 

Helium 128, 160, 215, 244 
Heteropolare Verbindungen 
60, 80, 81, 96 
Hexade 94 
Hexahydrobenzol 304 
Hexammlnjodlde 298 
Hexan 304 

Hexaphenyl-äthan 134, 160 
Homöopolare Atomblndung, 
Gesetz 239 

— Verbindungen 00, 81, 90 
Homologe Gruppen 213 
Hydrate 127, 201, 229 f, 238, 
243, 249, 261, 266, 276, 
293, 329, 360 
Hydrazin 167 
Hydride 168 
Hydrolyse 307 
Hypochlorit 164 

Imld-Ion 120 
Indium 215, 219, 222 
Inducierte Polarität 102 ff 
Induktion 113 
Innenraum 343 
Innermolefculare Bindung 261 
lonen-Blldungsfähigkelt 103 
lonenblndung 138, 161 
lonenketten 85 
lonenradlus 105 
lonlslerungsarbelt 318 ff. 
lonlslerungsspannung 318 
Ionogene Bindung 80 
Iridium 240, 244 

Jod 13, 116, 222 
Jodbenzol 306 
Jodidkomplexe 228 
Jodmethyl 186 
Jodpentafluorld 102 
Jodtrichlorld 25 
Juxtaposltlon 37 

Kakodyl 11, 19 
Kallumazld 136 
Kallum-Blel-Kupfemltrlt 289 
Kallum-Cadmlumchlorld 21 
Kallumchlorld 194, 362 


Kaliumchromat 26 
Kallumcyanat 136 
Kalium, Ersetzungswert 16 
Kaliumgoldchlorid 257 
Kaliumhydroxyd 16 
Kaliumnitrat 136 
Kallumperjodat 36 
Kaliumpermanganat 26 
Kallumplatlnchlorld 44, 72, 
124, 267, 265, 309, 362 
Kallum-platooyanid 21 
Kaliumsulfat 267 
Kallum-trljodld 288 
Kapillarität 225 
Karlsruher Versammlung 7 
Katalyse 91, 199 
Kettenformeln 21, 45 
Kieselsäure 116, 190, 229, 816 
Koagulation 339 
Kobalt 123, 213, 220, 222, 
244, 246, 248, 286, 334 
Kobaltcarbonyl 124 
Kobaltlakie 42, 48, 124, 237, 
246 262 ff., 272, 286 
Kobaltl -cy anverb 1 ndungen 
244 

Kobaltoxyde 327 ^ 

Kobaltsulfat-ammonlakate 
299 ff. 

Kohäsion 160, 226, 263, 342, 
346, 351 

Kohlehydrate 270 
Kohlendioxyd 2, 5, 6, 64, 
122, 131, 210 

Kohlenoxyd 2, 100, 124, 200, 
210 

Kohlenoxysulfld 64 
Kohlensäure 19, 315 
Kohlenstoff 19, 60. 61, 66, 
93, 102, 104, 113f., 117, 
128, 132, 134, 157, 159, 
162, 165, 167, 172, 200 f , 
216f., 219, 221, 322 
Kohlenstoffketten 111 
Kohlenwasserstoffe 156, 175, 
268, 271 

Komplexbildung 113 
Komplexverbindungen 39, 
104, 198, 224 ff. 
Komplexvalenz 36 
Kompressibilität 340 
Konjugierte Doppelbindung 
siehe Doppelbindung 
Konkurrierende Atome 258, 
306 [56 

Konstanz der Wertigkeit 22, 
Konstitutionsformeln 11, 20, 
30 

Konstltutlonswasser 39, 40 
Kontraktion 163, 290, 292 
Kontravalenz 59 ff., 84, 96, 
98, 132, 230 ff. 


Saoh-Begister 


363 


KooidlnatlonByerblndungen 
23, 26, 60, 124 

Koordinatlons-Zalü 47, 283, 
240, 242, 247, 262, 260, 
273«., 337, 362 
Zooidinatlve Wertigkeit 273 
Koordinierte Valenz 137 
Korpuskeln 83 
Kovalenz 87, 96, lll«. 
Kovalenzzalil 128 
Kraftfeld 76«., 96, 101, 106, 
166f., 226, 261ff., 266 
Kraftlinien 79« , 88 ff., 101 
Kra«llnlen, ersetzbare und 
unersetzbare 106 
KraftrOhren 06 
Kraftstrabl 69 

Kristallbildende Kraft 226, 
846, 350«. 

Kristallwasser 30, 40, 46, 46, 
226 

Krlstallwasser-Verbindungen 
26, 38, 44, 307, siehe auch 
Hydrate 

Kritischer Druck 286, 347 
Kritische Temperatur 286, 
347 

Krypton 127, 222, 244 
Kryptovalenz 37 
Kupfer 67, 99, 209, 213, 219, 
221f., 282, 242, 246, 248, 
264, 322, 334 
Kupferhalogenide 327 
Kupferjodid 71 
Kupferoxyde 327 

Ladungsemlsslon bei Licht - 
Wirkung 836 
Latente Valenz 28 
Legierungen 163, 200f. 
Leitfähigkeit 337 
Llchtabsorptlon 163, 332«. 
Lithium 114, 221, 246 
Lithiumchlorid 231, 346 
Lithiumfluorid 106, 351 
Lithlumsalz-ammonlakate 
316 

Llthlumsalz-hydrate 316, 346 
Löslichkeit 302 
Lösungen 36, 320 
Lokalisation der Valenz 100 

Magnesium 221, 223 
Magnesiumchlorid 316, 318 
Magnesiumfluorid 150 
Magnesium-komplexe 227 
Magnesiumoxyd 135 
Magnetische Valenz 96, 136, 
137, 156, 225, 324«. 
Magnetismus 212f , 214, 246, 
324«., 338 f , 342 
Magnetit 258 


Magnetochemlsche Theorle327 
Magnetonen 136, 324f. 
Maleinsäure 7, 188 
Malonsäure 166 
Mangan OQ. 124, 200, 218, 
216, 220, 334 
Manganheptafluorld 26 
Manganheptoxyd 360 
Manganoxyde 827 
Manganperoxyd 54, 327 
Manganselenat 136 
Manganaolfat-ammonlakate 
300f. [338 

Manganverblndungen, Farbe 
Masse und Valenz 344 
Masurium 222 

Maximale Valenz 24, 26, 27, 
28, 30, 61, 57, 68, 230, 
247, 278 
Maxivalenz 214 
Mechanische Ursache der Va- 
lenz 49 

— Valenzbeeinflussung 40 
Mechanisch-physikalische 

Deutung der Valenz 62 
Mercuroveibindungen 20, 24 
Metaborate 314 
Metachemie 85 
Metalepsie 6 
Metall-alkyle 13 
Metallammoniake 41, 242«., 
249, 272, 286; siehe auch 
Ammoniakäte 
Metallcarbonyle 124 
Metallchloride 320 
Metallegierungen 163 
Metallische Bindung 160 f. 
Metallorganische Verbindun- 
gen 60 

Metaphosphorsäure 123, 229 
Methan 2. 7, 61, 64, 66, 93, 
104, 129, lS4f., 138, 1661., 

166, 238, 322 
Methylalkohol 38 
Methylalkohol 38 
Methyl-äthyl-anilinoxyd 189 
Methylchlorid 61, 64, 168 
Mlschungsgewicht 6 
Moldcules ölömentaires 3 

— intögrantes 3 
Molekülbindung 161 
Molekül. Definition 7 
Molekülvalenz 34«., 72, 98, 

224«. 

Molekülverbindungen 26, 63, 

167, 198 

Molekülverkettung 48 
Molekularrefraktlon siehe Be- 
fraktlon 

Molekularvalenz 270 
Molekularvolumen 130, 191, 
342 


Monochlorbenzol 176 
Molybdäp 62, 213, 222, 247, 
334 

Molybdän-oyanion 247 
Molybdän-halogenide 68 
Molybdänsäure 229 

Naphthalin 148, 164, 177, 
180, 201, 267 
Hatrlum 221 
Natrium -acetat 190 
Natrium-aluminiumfluorld 62 
Natrlum-antimonfluorid 62 
Natrium-bisuUat 136 
Natriumbromid 346 
Natrinm-Cadmiumleglerung 
297, 346 

Natriumchlorid 108, 132, 150, 
318, 361 

Natriumfluorid 136, 160 f. 
Natriumjodid 276, 346 
Natrlum-methylat 188 
Natrium-oxalat 190 
Natrlum-phenolat 188 
Nebengruppen 99 
Nebentypen 15 
Nebenvalenz 36, 42, 46, 70, 
164, 226«., 260«., 267«., 
278 

Nebenvalenzverbindungen 26, 
36, 47, 62«., 71, 80, 162 
Negativlerender Einfluß 163«. 
168 

Neon 221, 244, 320 
Neonhydrid 126 
Neutrale Systeme 108 
Neutralteil 227«., 282, 266, 
260 

Neutralvalenz 37, 64, 283 f. 
Normalvalenz 69«, 84, 230, 
232f. 

NlchtelektrostatlBohe Grund- 
lage der Valenz 324«. 
Nickel 213, 220, 222, 242, 
248, 334 

Nickelcarbonyl 124 
Nickelcyanld-ammonlak 269 
Nlckel-hexamminohlorld 283, 
290 

Nlckeljodld mit Aethylamin 
289 

Nlckelsulfat-Ammoniakate 

300f. 

Niob 222, 247 
Niton 244 

Nitrate 124, 142, 220, 249, 287 
Nitrid-Ion 120 
Nitrite 124 126 
Nltroaethan 201 
Nitrobenzol 100, 181, 188, 207 
Nltro-dlmethyl-anllln 289 
Nltrogruppe 192, 246 
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NItrophenol 207 
Nltroso-pentammln-kobal- 
tiake 42 
Nltrotoluol 267 
NltroverblndTingen 200 
Nltrosylchlorld 231 
Nomenklatur der Valenz 32 
Nullpunktsenergle 330 
NußfOrmige Moleküle 243 

Oberfia.cbea-Spannung 191, 
263 

Oktaeder-Anordnung 200 
Oktett-Theorie 118 
Optische Eigenschaften 332 ff. 
Ordnung der Verbindungen 
26, 36, 01, 224ff. 
Organische Molekülverbindun- 
gen 261, 266, 201 
Orthoalumlnate 316 
Orthohellum 127 
Orthophosphorsüure siehe 
Fhoaphorsäure 
Orthosalpetersäure 220 
Orthoverbindungen 316 
Osmlamsäure 308 
Osmium 240 
Osmiumhalogenide 276 
Osmiumtetroxyd 192 
Oxlme 192 

Oxoniumverbindungen 246 
Oxyde 124, 296 
Oxymethylen-keton 169 

Paare Valenz- und Elektro- 
nenzahl 114, 116, 128, 

196, 197f., 327 
Paarungstheorie 12, 13, 16, 
17, 43 

Packung 302 
Packungsammoniak 281 
Packungswasser 281 
Palladium 222, 244, 248 
Parachloral 260 
Parachor 187, 191, 190 f. 
Paraformaldehyd 269 
Paraldehyd 269 
Faramagnetlsmus 213, 242, 
327 

Farhellum 128 

Partlalvalenz 30, 63, 67, 68, 
72«., 76, 130, 166, 170, 
187, 260 

Pentachloro-monammln-pla- 
tlnsäure 236 
Pentaerythrit 142 
Perchlorate 124 
Perchlorsäure 21, 116, 229, 
236, siehe auch Chlor- 
sauerstoffsäuren 
Periodisches System 48, 67, 


Sooh-Eiegister 

68, 60, 62, 100, 206, 216, 
219, 282, 331, 346 
Ferjodsäure 21 
Peroxyde 21, 287 
Phasotrople 164 
Phenol 181 
o-Phenanthrolln 41 
Phosphor 13, 16, 26, 29, 98, 
133, 221, 332, 344 
Phosphor-chlorobromld 209 
Phosphorlge Säure 16, 81 
Phosphor-molybdänsäure 142 
Phosphor-pentabromld 70 
Phosphor-pentachlorld 16, 26, 
26, 27, 87, 70. 196, 231, 
307 

Phosphor-pentafluorld 28, 160 
Phosphor-oxychlorld 192, 308 
Phosphorsäiu-e 8, 9, 16, 81, 
116, 123, 186, 190, 236 
Phosphorstlckstoff 60 
Phosphortrlchlorld 231 
Phosphorwasserstoff 20, 103 
Photoelektrische Wirkung 336 
Physikalische Eigenschaften 
und Valenz 331 ff. 
Flatiake 21, 43, 46, 102, 247, 
261, 285, 307 
Platin 222, 244, 247 
Platinchlorid 281, 234, 296 
Platlnchlorwasserstoff -säure 
194, 235 

Platinhalogenide 296 
Platinhalogenld-komplexe 240 
Platlnsäure 236 
Polare Bindung lll 
Polarität 58, 59 
Polonium 222 

Polyatomare Elemente 106, 
111 

Polyeder von Föppl 146 
Polyhalogenide 287 f. 
Polymerie 109, 269 
Polymerisation 113, 126, 201, 
231, 238, 270, 302, 360 
Polynltrokörper 269 
Polysaccharide 270 
Posltlvlerender Einfluß 163«. 
Primärvalenz 264 
Propan 33, 34, 179 
Propionsäure 36 
Proportionen, konstante und 
multiple 2, 22, 331 
Propylen 178 
Propylendlammln 245 
Pseudohalogene 99 
Pseudo-nitroverblndungen 
200 

Pseudosäuren 80, 94, 146, 192 
Pyrazol 200 
Pyridin 200 

Pyrophosphorsäure 8, 17 


Pyroschwefelsäure 17 
Pyrrol 200 

Quantlvalenz 26, 32 
Quartett 122 
Quarz 361 

Quecksilber 222, 232 
Quecksllbercyanld 194 
Quecksliberhalogenide 71, 194 
Quecksilber helld 127 
Quecksliberoxyd 2 
Quecksllbersulfat-ammonia- 
kate 301 

Quecksilberverbindungen, 
komplexe 69 
— metallorganische 69 

Radikale 8, 9, 10, 11, 17, 19, 
36 

Radlkaltheorie 1, 6, 10 
Radioaktive Elemente 110 
Raumausgleich 302 
Räumliche Wirkung 42 
Reale Valenz 170, 172 
Realität der Valenz 331 
Reflexlonsspektrum 163 
Refraktion 78, 177, 321, 336, 
342 ff. 

Relsetsches Salz 43 
Relßkraft 89 
Relativitätstheorie 186 
Residualaffinität 68 
Resonanzproblem 328 
Restenergle 68, 262, 267, 304 
Restfeld 262, 267, 364 
Restvalenz 36, 72 
Rhodan 99, 246 
Rhodium 222, 240, 244 
Rlngägulvalenz 82 
Röntgen-Absorptionsspektrum 
332, 355 

Röntgenstrahlen, Reflexion 
361 

Rotatlonsdlspersion 164 
Rotatlonsebene der Elektro- 
nen 326 

Rotationsellipsoide 330 
Rubldlum-polyhalogenlde 288 
Ruthenium 222, 240 

Säuren 134 
Säurestärke 337 
Sättlgungskapazltät 32 
Salpetersäure 80, 229, 236 
Salpetrige Säure 167 
Salze 134 
Salzhydrate 36 
Sauerstoff 13, 16, 19, 23, 46, 
62, 68, 82, 100, 103, 111, 
114, 116, 132, 136, 172, 
218, 221, 306 
Sauerstoff-komplexe 316 



SaoJi-iBegjst^r 


Scandium 220, 222, 817 
Schlüsselatom 171, 1761., 188 
Sclimelzpunkt 171, 813, 316, 
310 

Sclimelzwärme 813 
SohrelbwelBe für Oktettlor- 
meln Hilf., 166 
Schwefel 13, 19, 28, 26, 68, 
82, 122, 138, 211, 211, 
221, 382, 811 
SChwefelclüorld 102 
Schwefeldioxyd 6, 160, 230 
Schwefelhexafluorid 26, 128, 
160 f., 101, 218 
Schwefelkohlenstoff 61, 102 
Schwefelsäure 0, 17, 21, 31, 
38, 80, 116, 186, 220, 219 
Schwefelstlokstoff 20 
SohwefeltetraChlorld 21, 70, 
231 

Schwefeltrioxyd 239 
Schwefelwasserstoff 26, 103, 
106 

schweflige Säure 167 
Schwingungstheorie der Va- 
lenz 61 

Sekundäryalenz 36, 167, 201 
Selbstkomplex-Bildung 227 
Selbstverkettung 21 
Selektive Affinität 11 
Selen 19, 28, 222 
Selentetrachlorid 26, 70 
Seltene Erden 163, 332 
Semlpolaxe Bindung siehe 
halbpolare Bindung 
Siedepunkt 316, 310 
Silber 219, 222, 232, 216 
SllberChlorld-ammonlakate 
30, 62. 71 

Silbercyanide 211, 268 
Silberlodld 232 

Sllbernltratarsenid und -phos- 
phld 362 

Silberoxyde 71, 327 
Silicium 62, 128, 162, 219, 
221, 230 

Siliclum-aoetylacetonat 216 
Siliciumchlorid 807 
Slllclumdloxyd 122 
Siliciumfluorid 160 
Slnglet-Bindung 106 
Solvatammoniak 281 
Solvate 36, 71, 162, 302, 329 
Spannungstheorie 111 
Spannweite 268 
Spektrum 163, 161, 332ff., 
siehe auch Absorptlons-, 
Reflexions-Spektrum. 
Speclflsche Wärme 318 
Sphären 280 

Splegelblld-Isomerle 12, 329 
Stärkung 226, 306 


Stabllltätsgrenzen 286 . 
Stabllltätsumk^ 287 • 
Stickstoff 16, 19. 20, 61, 

82, 98, 100, 103, 111, 112, 
111, 118f., 138, 167, 172, 
209, 210, 221, 306, 311 
Stickstoffoxyde 2, 111, 116, 
llOff., 131, 106, 198, 201, 
211 

Streufelder 102, siehe auch 
Kraftfelder 

Strittige Atome 268, 306 
Strontlum-ammoniakat 281 
Strontiumnitrat 136 , 
Strukturformeln siehe Kon- 
stltutlonsformeln 
Subllmatlonswärme 318, 322 
Substitution 6, 18, 179 ff. 
Sulfamld 308 
Sulfat-ammonlakate 290, 

289ff. 

Sulfate 121, 287 
Sulfurylohlorld 308 
Sulfurylfluorld 191 
Sulfuryhadikal 9 
Sulfide 121, 191 
SupplementärvaleiLZ 36 
Symmetrie 265 

Tantal 217 

Tautomere Elektronenlage- 
rung 213 

Tautomerle 91, 113, 126 
Teilbarkeit der Valenz 73, 71, 
siehe auch Zersplitterung 
Teil-Untergruppe 212 
Tellur 19. 23, 222 
Tellurtetrachlorid 29 
Tetraalkyl - ammoniumverbin- 
dungen 20, 68, 133 
Tetrachlorkohlenstoff 61, 93, 

I 181, 166 f.. 322 
Tetrachloro-platlnsäure 236 
Tetrade 91 

Tetraederform von Atomen 
68, 61, 117 ff., 129. 136, 
216, 219 

Tetramethyl-methan 139 
Tetraphenyl-phosphonlum- 
hydroxyd 131 
Thallium 200, 218, 222 
ThalllumChlorld 806 
Thalllumsalz-ammonlakate 
286 

Thermonen 17 
Thlophen 82, 200 
Thor-acetylacetonat 216 
Thorium 210 

Titan 213, 219 ff., 217, 331 
Tltan-acetylacetonat 216 
Tltantetrachlorld 231 
Trlalkylamln-hydrate 196 


Trlalkylstlbln-verblndnngen 
’ 18 

TrlCbloresBlgsäure 6, 81 
Trlchloro-trlammln-platln 230 
Trlnltro-trlammln-kobalt 209, 
235 

Trlnltro-toluol 267 
Trlpelaalze 289 
Trlphenylmethan 71, 217 
Triphenyl-methyl 111, 200, 
217f. 

Triphenylmethyl-carblnol 71 
Trlphenyl-methylChlorld 36,71 
Trlphenyl-sulfonlum-hydro- 
xyd 131 
Triplets 196 
Trlvallde Elemente 16 
Trl-wassermoleklU 326 
Til-wasserstoff 89, 91 
Truxlllsäure 269 
Typen, gemischte, multiple 16 
Typentheorie l, 8, 10, 12, 
Uff., 26, 33, 11, 271 
Typen, verdichtete 9 

Übermolekulare Aggregation 
270 

Umkehr der Stabilität 287, 
296 

Umkehrung, Waldensche 131 
Umlagerung 131, 182 
Unechte Bindung 119 
Unipolare Verbindungen 63 
Unpaare Elektronenzahl 111, 
119, 123 

Unpolare Bindung lllfl 
UnitarlsChe Elektrizitäts-Auf- 
fassung 56 
Unteratome 16 
Unterchlorige Säure 103, 163, 
167 

Untergruppen 100 
Unterphosphorlge Säure 81 
Uran 108, 332 
Uratome 62, 223 
Ursache der Valenz 30, 19 

Valenzelektronen 87 
Valenzfelder 76ff., 86 ff. 
Valenzhaken 261 f. 
Valenzhartpunkte 78 
Valenzisobaren 291, 291ff. 
Valenzkraft 31 
Valenzlimen 76 ff. 
Valenzquanten 64 
Valenzreste 68 ff. 
Valenzrichtungen 166 
Valenzstellen 57, 268 
Valenzsysteme 40, 108 
Valenzvolumen 340 
Valenzwechsel siehe Wechsel 
der Wertigkeit 
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Yalenzzersplltterung 6311 , 76, 
90 

Vanadin 62, 834, 218, 220, 
222, 846 
Valide 46 

Veranderllcüfcelt der Wertig- 
keit 22, Bleke auch. Wech- 
sel der Wertigkeit 
Verblndungsgewlcht 1, 5 
Verbrennnngswärme 176 
Verdamptungs-Warme 268, 
346 

Veresterung 201 
Verkettung 20, 21, 24, 46 
Verstellender Einfluß 89 
Vertellungscoefflclent 302 
Verzerrung 122, 166, 168, 

172, 176, 183 
Virtuelle Valenz 170, 172 
Volumen 24, 67, 228f., 253, 
268, 263, 274ff.. 340, 344, 
siehe auch Atomvolumen 

Waimequanten 47 
Wärme, spezifische 348 
Wahlverwandtschaft 20 
Wasser 7, 48, 102, 103, 106, 


Sach-Regiflter 

125, 136, 201, 238, 242. 
246, 326, 337, 350 

Wassergehalt 62 
Wasserstoff 81, 103, 111, 125, 

126, 129, 137, 145, 161, 
163, 330 

— als Einheit 4 
— , dreiatomiger 89, 94 
— , Ersetzbarkeit 10, 16, 19 
— . Komplexbildung 227 
Wasserstoffperoxyd 7, 63, 167 
Wassertypus 9, 10, 15, 16 
Wechsel der Valenz 22, 29, 
62, 66, 90, 206ff., 286, 833 
Wert 30 

Wertlgkeltswecbsel s. Wechsel 
Wirkungssphäre 83 
Wismut 16, 26, 222 
Wismutchlorid 231 
Wismutoxyde 327 [300 f. 

Wlsmutsulfat-ammonlakate 

Wolfram 213, 247, 334 
Wolfram-cyankomplexe 70 
Wolfram-halogenlde 58 
Wolframhexafluorld 26, 197 
Wolframs äure 229 
Wurzlt 219 


Xenon 127, 222, 244 

Yttrium 222 

Zabllgkelt 32 
Zentralatom 277 
Zentralverein 239 
Zersplitterung der Valenz 63 ff. 
Zink 99, 222, 232, 248 
Zlnkchlorld-ammonlakate 
280 f., 204 

Zinkmethyl 13, 61, 183 
Zlnksulfat-ammonlakate 300 f. 
Zinn 16, 62, 219, 222 
Zinnatom, Bau 108 
Zinnhalogenide 71, 231, 237, 
268, 277 

Zinnoxyde 2, 13, 827 
Zlnnsulfat-ammonlakate 301 
Zinnsulfid 210 
Zirkon 219, 222, 247 
Zlrkon-acetylacetonat 246 
Zlrkonohlorid 231, 238 
Zusatzvalenzen 273 
Zwlschenschale 212, 242, 333, 
338 
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Handbuch der allgeibeinen Chemie 

Begründet von Wilhelm Ostwald 
Herausgegeben von Paul Waiden und Carl Drucker 

Band I Die chemisch^ literatnr 
und die Organisation der Wissenschaft 
Von Wilhelm Ostwald 
1919. 120 Seiten. Geh M.8.— ; geh. M. 10.— 

Ostwald diesem Bond eine PtUIe von Anregnngen nnd Vorachllcen *air prsktlBOtaen U- 

snng der so aij^ns vriohtlgen nnd aktneUen Präge der orgenlaatortachen Behandlnng der Ute- 
rarlsohen Produktion anf ohemlsehem Oeblete. * 

Band II Die Edelgase 
Von William Ramsay und Dr. George Rudorf 
1918. Vin tind 416 Seiten. Geh.M. 19.—; gd>.M. 22.— 

. • Alfl olnet der besten Kenner der seltenen GasO] sn deren Elrforaohnng er so erfolgreiob be- 
teiligt war, war RaiMay in der Tat hentfetij dieses Snob über die Sdelgase 2a schreiben, nnd 
^ 0 ^ fleldlgen Mitarbeit Hndorfb ist wirlülob ein Werk entsanden, „ln man alles fin- 
det, was die Edelgase betrlfll“ ZeiUehrift für angewandte Chemie. 

Band UI Die Eigenschaften der Gase 

(Kinetische Theorie — Zustandsgleichung) 

Von J.P. Kuenen 

Professor an dar Universität In Leiden 

1919. Vin und 448 Seiten. Geh.M.23— ; geh, M. 25.— 

Aus dem Inkalt Elnetlsolie Theorie der Gase. — Innere B.elhnng oder Vlakosität der Gase. 

— Wfirmeleltung der Gase. — DlflhBion der Gase — ThermUobe 'Transpiration. — Molekulare 
Größen — Llohthreohung der Gase. — Dielektrlsdhe Konstante der Gase — Magnetisobe Sus- 
zeptihltftt der Gase, — MagneUsohe Dreibung der PolarlsatloDsebene bei Gasen. — Zeemann- 
Effekt. — Leuchten der Gase. — Zustandsglächnng — Klnetlsohe Theorie des Verdampfnngs- 
glelabgevdohta und der Verdampfongswärme — Theorem der übereinstlininenden Znst&nde 

Band IV Das Leitvermögen der Lösungen 
Von P. Waiden 

o Prolbssor an der ünlversitSt Rostock 

1924. Teil I: 383 Seiten mit 25 Figuren. Preis geh.M. 17.— ; gdb.M. 21.— 
1924. Tednu-IQ' 743Seitenmit39Figüren. Prei8geh.M.47.— ;geh.M.50.— 

i^Meses Werk mußte gesobrleben werden, es konnte nnr von weidgen gescdirieben werden. Wir können 
Waldeo nur von Herzen dankbar sein, daß er, dem so viele produktive, experimentelle wie theoretische 
Leistangen anf diesem Gebiete tu verdanken sind, die ungeheure MOhe der Bammlung, Sichtung und 
meisterhaften Darstellung des Ganzen nicht gosoheut hat.“ ZeitsArißt für phyeikaliaehe Chemie, 
It Is Imposslble not to admlre tbe padence and skill of the author ln compillng so oomplete a 
Work, and Its voiu« to worher» and thraeheri eonnot he exaggerated. Nalure. 

Band V Mechanische Eigenschaften flüssiger Stoffe 

Volumen, Dichte, Kompressibilität, Oberflächenspannung, Innere Reibung 

Von R. Kremann 

0 Professor an der Universität Graz 

1928. XIIu 597 Seiten. Mit75Abb. Preis geh. M. 46 50; geh. in Halbleder M. 49.— 

Es kann daher als sicher ausgesprochen werden, daß der „Kremon“ anf dem Gebiete der mechanischen 
Eigenschaften flüssiger Systeme/flr lange Zeit unentbehrlich fllr alle sein wird, die in irgendein er W eise 
auf diesem Gebiete arbeiten; auch die Chemiker undPhysULerwerdeuBeleÄTWip und .fljirejiMip Anden. 

— Auf die Anregung, welche die Lektüre des Buches dem Forscher gewährt, möchte loh noch ganz 

hoBonders hlnwelsen. "Wer mit kundigem Blick das Buch mit seinen zahlreichen Angaben und 
Hinweisen dnrobllest, wild dabei neben den großen Fortschritten auch die Grenzen unseres 
Wissens deutUoh vor Aogen gestellt bekommen, und wir müssen dem Verfasser dankbar sein, 
daß er nn. zu neuen Problemen hinführt. Zeitachnft für phyeikaiuehe Chemie. 


t 



AKADEMISCHE VERLAGSGESELLSCHAFT M. B. H., LEIPZIG 

Optische Methoden der Oiemie 

Von Fritz Weigert 

Professor der Photochemlo an dor TJnlverfiltät Leipzig 

XVI und 632 Seiten imt 341 Abbildungen im Text und auf 16 Tafeln imd mit 
1 farbigen Tafel. 1927. — Preis br.M. 36.— ; geb M. 38.— 

. . Das Bnoh Ist als Q-mndlage ftlr optisches Arbeiten von groAer Bedeutung, zumal die aua- 
geteiohnete AuawäM der Abbildungen den Leser sohnell Uher dos Wesen eines Arbeitsvorganges 
unteniohtet. Zmtral-ZeUung für Optik und Meckande. 

Aua Jeder Zeile, aus jeder der zahlreichen, vorzflgllch reproduzierten Figuren spricht eine roiohe Erfah- 
rung und Bpezlalkenntnls, auch der (bis ins Jahr 1927 hinein berOoksichtlgten) Literatur Enge Fühlung- 
nahme mit deutschenlind auBlttnd.Eaohgenoasen hat dazu verholfen, daü ein gana volUtändigea und 
aehleehthin muatergllUigea Buch entstanden ist, das in keinem Laboratorium feulen darf Cbemiker-Ztg, 

Ostwald-Luther 

Hand- und Hilfsbuch 

zur Ausführung physiko-chemischer Messungen 

Unter Mitwirkung von 

W. Bothe, Berlin; W. Gerlach, Tübingen; R. Groß, Greifswald; H. v. Halban, 
Frankfurt; R Luther, Dresden, F. Paneth, Berlm; F. Weigert, Leipzig 
herausgegeben von C. Drucker 

XX und 814 Seiten. Mit 564 Figuren im Text und 3 Tstfeln. 1925. Vierte, neu- 
bearbeitete Auflage. Preis geh. M. 32.— ; geb. M. 35.— 

Ein fast unentbehrlichta BUfa~ und NaehaoIUagweirk Pkyatkaliiehe Zeitaehriß 

Thls edJtlon cannot fall to eatmd the aphere of iiifiuenot and Ihe preatige of Oeman cliemxkal 
sofanee. Ohamiatry and Induatry Review, 

Das Buch Ul u. hlethl dereuverläaaigafe BeraterToel allon pbysiko-obemiaoheu Arbeiten Olxemiker-Ztg 
Oe livre roste dono un Instrument de travsU indiapenaable pour los physlooohlmlstes. 

Journal de Phyaique et le Radium. 

Kolloidforschung in Einzeldarstellungen 

Herausgegeben von R. Zsigmondy 

Band V Das Polarisationsmikroskop 

Seine Anwendung in der Kolloidforscbung und Färberei 
Von Prof. Dr. H. Ambronn und Dr. A. Frey 
X und 195 Seiten mit 48 Abb.und 1 farbigen Tkfel. Brosch. M 12.— ; geb. M. 13.80 

Es Ist außeror dentlich zu begrOüen, daß Am bi onn sei iie i m Laufe eines Moiisohuoalters erprobten dldak- 
tlschon Erfahrungen bei lelchtverständlioherDarstelluiig ln diesem Buch ulederlegta Nalurwiaaenach 

Band VI Katalyse mit kolloiden Metallen 

Von Walter Hückel 

Privatdozent an der Uiilvorsitiit Gfltüiigon 

VIII und 86 Seiten mit 10 Abbildungen. Brosch. M. 5.— ; geb. M. 6 — 

Das Buch, dos dureluieg flilaaig und anregend gescluleben kt, kann sowohl als praktiaehe An- 
leitung wie zur theoräiachen Orientierung bealena empfahlen werden Z f angew Chemie 

Band VIII Adsorption und KapHlarkondensation 

Theorien der Adsorption und KapiUarkondensafton von Gasen und Dampfen, 
von festen Oberflächen und porosen Körpern 

Von Erich Hückel 

Privatdozent an der Eldgendsslsohen Teohii Hochsehule Zlirloh 

vm und 308 Seiten mit 34 Abbildungen. Preis brosch. M. 18.—; geb. M. 20 — 

Dieses Buch Ist ein sehr wertvollor Zuwachs unserer oapIllnrBhomlBohen Literatur Z f.phyaik Chemie 


